Руководство к лабораторно-практическим занятиям по общей и неорганической химии для студентов 1 курса заочного отделения фармацевтического факультета by Кунцевич, З. С. & Горбатов, В. В.
Кунцевич З.С., Горбатов В.В.
Руководство
к лабораторно-практическим занятиям 
по общей и неорганической химии 
для студентов 1 курса заочного отделения 
фармацевтического факультета
Витебск, 2004
УДК 54(07М'>
ББК 24 1я*ГЗ 
К 91
Рецензенты:
зав. кафедрой аналитической и токсикологической химии ВГМУ, 
профессор А.И.Жебентяев;
зав. кафедрой общей, клинической биохимии ВГМУ, профессор 
Н.Ю.Коневалова.
Кунцевич З.С., Горбатов В.В.
К 91 Руководство к лабораторно-практическим занятиям по общей и неорга­
нической химии для студентов фармацевтических факультетов. -  Витебск, 
ВГМУ, 2004.-82с.
Руководство к лабораторно-практическим занятиям по общей и неорганической химии 
составлено в соответствии с типовой учебной программой по общей и неорганической химии 
для студентов фармацевтического факультета высших медицинских учебных заведений-
УДК 54(076.5) 
ББК 24.1 я 73
I
О Г Л А В Л Е Н И Е
Предисловие.............................................................................................
Цель и задачи курса.................................................................................
Учебная литература................................................................................
Правила работы и поведения в учебной химической лаборатории...
Меры безопасности при работе в лаборатории...................................
Ведение лабораторного журнала...........................................................
Примерная схема оформления лабораторной работы (УИРС).........
Рекомендации студентам при подготовке к занятию .........................
Занятие №1 Строение электронных оболочек атомов.
Энергетика и направление химических реакций.
Скорость химических реакций.
Химическое равновесие.
Природа химической связи и строение химических 
соединений. S-элементы и свойства их соединений ...
Занятие №2 Элементы VIB и VIIB групп и свойства их соединений.
Занятие №3 Элементы VIIIB группы и свойства их соединений.......
Занятие №4 Элементы IB и ПВ групп и свойства их соединений ...
Занятие №5 Элементы ША и IVA групп и свойства их соединений ..
Занятие №6 Элементы VA группы и свойства их соединений
Элементы VIA и VIIA групп и свойства их соединений ..
Рекомендации по самоподготовке к экзамену.....................................
Перечень знаний, умений и навыков, приобретаемых студентами при 
изучении курса общей и неорганической химии...............................
Программные вопросы по общей и неорганической химии
для экзамена...........................................................................................
Перечень практических навыков
по общей и неорганической химии для экзамена...............................
4
5
5
6
7
8
8
9
10
22
28
36
45
53
70
70
72
81
П Р Е Д И С Л О В И Е
Настоящее руководство составлено с учетом учебной программы по 
общей и неорганической химии для студентов фармацевтического факуль­
тета и предназначено для оказания помощи студентам заочного отделения 
в самоподготовке к учебным занятиям и выполнении лабораторных работ.
В руководство к лабораторно-практическим занятиям включены: 
методические разработки к каждому занятию; основные правила работы и 
меры безопасности при работе в химической лаборатории; литература для 
подготовки к занятию; рекомендации по оформлению протокола выполне­
ния лабораторной учебно-исследовательской работы (УИРС); вопросы для 
самоконтроля подготовленности к занятию. В конце приводится перечень 
знаний, умений и навыков, которые должны студенты приобрести в про­
цессе изучения курса общей и неорганической химии, а также рекоменда­
ции по самоподготовке к экзамену.
Методические указания и рекомендации к каждому занятию знако­
мят студентов: с темой и целью занятия, обоснованием значимости темы 
для студента-провизора, программными вопросами и заданиями для само­
подготовки с указанием литературы. В руководстве приведены методиче­
ские разработки по выполнению лабораторных учебно-исследовательских 
работ (УИРС).
ЦЕЛЬ и ЗАДАЧИ КУРСА
Формирование и развитие у студентов заочного обучения систем­
ных знаний качественного и количественного прогнозирования продуктов 
химического взаимодействия неорганических веществ, используемых в 
фармации; выработка умений и навыков применения теоретических поло­
жений и экспериментальных методов химии при изучении последующих 
химических и специальных дисциплин, а также в профессиональной дея­
тельности провизора.
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6ПРАВИЛА РАБОТЫ
И ПОВЕДЕНИЯ В УЧЕБНОЙ ХИМИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ
1. Каждый студент обязан приходить в лабораторию за 4-5 минут до 
начала занятия.
2. За каждым студентом в лаборатории закрепляется рабочее место, 
которое должно содержаться в порядке и не загромождаться посторонними 
предметами. Каждый студент должен иметь для работы в лаборатории ха­
лат и шапочку.
3. Перед каждой лабораторной работой необходимо изучить отно­
сящийся к этой теме теоретический материал. Практическую работу мож­
но начинать после тщательного изучения методики ее выполнения.
4. За чистоту и порядок на рабочем месте отвечает студент, а в ла­
боратории -  дежурный студент. Дежурный студент принимает рабочие 
места у студентов, которые выполнили лабораторную работу.
5. Каждый студент должен знать, где находятся водопроводные 
краны, аптечка, средства тушения огня и уметь ими пользоваться.
6. В процессе работы необходимо содержать рабочее место в чисто­
те. Весь мусор, образующийся при работе (обрывки бумаги, спички и пр.), 
тотчас же отправлять в емкость для мусора. Ничего не бросать на пол и в 
раковину. Случайно пролитые на стол или пол реактивы убирать немед­
ленно.
7. Необходимо экономно расходовать реактивы. Неизрасходован­
ные или взятые в избытке реактивы нельзя сливать или ссыпать обратно в 
склянки.
8. Запрещается уносить приборы и реактивы общего пользования на 
свое рабочее место. Каждый предмет или реактив необходимо ставить на 
место после пользования им.
9. Нельзя путать пробки от склянок, пипетки и цилиндры для взятия 
различных реактивов.
10. Концентрированные кислоты и щелочи ни в коем случае не выливать в ра­
ковину. Для этого под тягой есть специальные склянки для слива
11. Все работы с вредными веществами нужно проводить в вытяж­
ном шкафу.
12. По окончании работы необходимо вымыть посуду, поставить 
реактивы на свои места, убрать свое рабочее место, закрыть водопровод­
ные краны, выключить электроприборы.
13. Во время работы в лаборатории необходимо соблюдать тишину, 
запрещается есть и заниматься посторонними делами.
14. Результаты выполнения лабораторной работы студент обязан 
записывать в специальную тетрадь -  лабораторный журнал. Записи в лабо­
раторном журнале должны кратко и четко описывать основную идею ра­
боты, используемые приборы и реактивы, уравнения реакций и процессов, 
выводы.
МЕРЫ БЕЗОПАСНОСТИ ПРИ РАБОТЕ 
В ХИМИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ
При работе в лаборатории необходимо быть особенно внимательны­
ми и соблюдать исключительную осторожность. Недостаточное знакомст­
во с приборами и недостаточное знание свойств веществ или небрежность 
в работе может повлечь за собой несчастные случаи (повреждение глаз, 
кожи рук и лица, слизистых оболочек носа, горла и органов дыхания, поре­
зы и т.д.). Каждый студент должен соблюдать следующие меры безопасно­
сти при работе в лаборатории:
1. Концентрированные растворы кислот, щелочей и летучих ве­
ществ выставляются в вытяжном шкафу и переносить их на ра­
бочее место нельзя!
2. Все опыты с концентрированными кислотами, неприятно пахну­
щими и вредными веществами (сероводород, хлор, конц. азотная 
кислота, серная кислота и др.) выполняются в вытяжном шкафу.
3. Нельзя брать вещества руками и пробовать их на вкус. Нюхать 
вещества следует осторожно, держа склянку или пробирку на 
расстоянии, направляя движением руки воздух от отверстия со­
суда к носу и, не вдыхая, понюхать вещество.
4. При наливании реактивов не наклоняться над отверстием сосуда 
во избежании попадания брызг на лицо и одежду.
5. При нагревании растворов не направлять пробирку отверстием 
на себя и других студентов, находящихся рядом. Пробирку дер­
жать в наклонном положении, при этом нагревание идет более 
равномерно.
6. Опыты с летучими и легко воспламеняющимися веществами не­
обходимо проводить вдали от огня и по возможности в вытяжном 
шкафу.
7. На открытом огне можно нагревать вещества, находящиеся толь­
ко в пробирках, круглодонных колбах или же в специальной 
фарфоровой посуде (выпарительные чашки, тигли); стаканы, 
плоскодонные колбы можно нагревать только на асбестовой сет­
ке.
8. Не ставить горячие чашки или тигли прямо на стол или основа­
ние штатива, а ставить их только на асбестовую сетку или кера­
мическую плитку.
9. Выпаривание растворов проводить в фарфоровой чашке, прока­
ливание сухих веществ - в тигле, при этом чашку и тигель поме­
щать на кольцо штатива. Не вливать воду в накаленную чашку 
или тигель, они могут лопнуть.
10. Стеклянную посуду (пробирки, колбы) с горячей водой или рас­
твором можно охлаждать в струе холодной воды под краном, при
8этом струя воды должна омывать только ту часть сосуда, которая 
заполнена жидкостью.
11. При разбавлении концентрированных кислот, особенно серной, 
следует кислоту вливать в воду, а не наоборот. Склянку держать 
дальше от лица.
12. При всех несчастных случаях немедленно обращайтесь к препода­
вателю. При легких ожогах растворами кислот и щелочей, порезах 
пальцев пользуйтесь аптечкой лаборатории. При более серьезных 
несчастных случаях обращайтесь за врачебной помощью.
ВЕДЕНИЕ ЛАБОРАТОРНОГО ЖУРНАЛА
Лабораторный журнал - это отчет студента о выполненной учебно­
исследовательской работе (УИРС). Ведение его является обязательным.
Каждый студент ведет лабораторный журнал, где описывается ход 
выполнения и результаты экспериментальной работы.
Запись в журнале ведется только чернилами, рисунки выполняются 
карандашом. В зависимости от того, как ведутся записи в лабораторном 
журнале, можно судить об отношении студента к работе и к качеству ее 
выполнения.
Каждую работу следует начинать с новой страницы. На страницах 
тетради следует оставлять поля для расчетов, дополнительных замечаний и 
т.п. Студент должен научиться применять для своих записей собственные 
и точные формулировки, объяснять результаты эксперимента и делать вы­
воды.
ПРИМЕРНАЯ СХЕМА ОФОРМЛЕНИЯ 
ЛАБОРАТОРНОЙ РАБОТЫ (УИРС)
1. Дата выполнения.
2. Номер и название учебно-исследовательской работы.
3. Цель работы.
4. Номер и название опыта.
5. Ход работы (краткое перечисление последовательных операций 
1, 2, 3,..., необходимых для выполнения работы).
6. Приводится химизм реакций (молекулярные и ионные уравнения 
реакций).
7. Вывод, в котором отражается достижение цели данного опыта. 
Примечание:
1) протокол (отчет) лабораторной работы по пунктам 1-5 составляется 
дома накануне занятия и является частью домашнего задания.
92) на занятии студенты выполняют эксперимент, заполняют пункты 
6-7.
Каждая работа, выполненная студентом, защищается у преподавателя.
Защита заключается в ответах на вопросы, связанные с принципом 
выполненной работы, сущностью наблюдаемых явлений и полученных ре­
зультатов.
Работа считается выполненной, если она защищена студентом и 
подписана преподавателем.
РЕКОМЕНДАЦИИ СТУДЕНТАМ 
ПРИ САМОПОДГОТОВКЕ К ЗАНЯТИЮ
1. Ознакомьтесь с названием, значимостью и целями данного занятия.
2. Изучите программные вопросы, используя при этом конспект 
лекций и рекомендуемую литературу, и выполните упражнения и задачи 
для закрепления теоретического материала.
3. Подготовьтесь к выполнению на занятии лабораторной работы.
4. Проверьте уровень своей домашней подготовки по вопросам для 
самоконтроля.
ЗАНЯТИЕ №1
ТЕМА: Строение электронных оболочек атомов. Периодический закон и 
периодическая система элементов. Энергетика и направление 
химических реакций. Скорость химических реакций. Химическое 
равновесие. Природа химической связи и строение химических 
соединений. S-элементы и свойства их соединений.
Цель занятия: Углубление и закрепление знаний строения атома и 
строения электронных оболочек атома, периодического закона, химиче­
ской энергетики, равновесия и кинетики как основы для изучения строения 
и химических свойств веществ, формирования важнейших профессио­
нальных знаний и навыков провизора.
Систематизация и закрепление знаний теории химической связи и 
строения вещества для формирования навыков прогнозирования и объяс­
нения химической активности веществ, результатов их взаимодействия как 
основы изучения метаболизма и механизма действия лекарственных ве­
ществ.
Формирование представлений об основных принципах химии s- 
элементов и их важнейших соединений для понимания фармацевтических 
свойств лекарственных препаратов на основе s-элементов.
Целевые задачи:
1. Закрепить знания основных понятий, правил, законов и закономерно­
стей протекания химических реакций.
2. Закрепить умения и навыки:
а) составлять электронные формулы и электронно-графические схемы 
атомов элементов в соответствии с положением элемента в периоди­
ческой системе (ПС);
б) обосновывать химические свойства элементов, классифицировать их 
на основе электронного строения атомов;
в) применять закон Гесса для термохимических расчетов реакций;
г) прогнозировать возможность и направление протекания химических 
реакций по значениям AG;
д) расчета скорости реакций по закону действующих масс и правилу 
Вант-Г оффа;
е) прогнозировать изменения скорости реакций под действием факто­
ров: концентрации, температуры, катализатора.
ж) рассчитывать равновесные концентрации веществ по известным ис­
ходным концентрациям веществ и по известной константе равнове­
сия.
Закрепить и развить навыки:
> прогнозирования типа химической связи (ковалентная, ионная), её по­
лярности по положению элементов в периодической системе элементов, 
образующих связь, их электроотрицательности;
> определения в структуре молекул о, л-связей, одинарных и кратных 
связей, сравнительной оценки их прочности;
> определения ковалентности и координационных чисел атомов элемен­
тов в соединениях, максимальных ковалентностей и координационнных 
чисел по электронному строению атомов этих элементов;
> определения геометрии молекул (линейных, угловых, пространствен­
ных -  пирамиды и тетраэдры) с использованием понятия гибридизации 
атомных орбиталей;
> построения и анализа энергетических диаграмм образования двухатом­
ных молекул элементов 2-го периода;
> формирования безопасных, экологически грамотных приемов работы с 
растворами кислот и щелочей.
Значимость темы: знания данного материала необходимы для по­
нимания строения и химических свойств веществ, определения возможно­
сти и направления скорости протекания реакций, т.е. для дальнейшего изу­
чения неорганической, физической и коллоидной, органической, биологи­
ческой, фармацевтической химии, физиологии, фармакологии и практиче­
ски всех других специальных дисциплин.
Знания современной теории химической связи и строения химиче­
ских соединений, а также химии s-элементов необходимы для понимания и 
объяснения устойчивости и реакционной способности неорганических и 
органических веществ, условий и возможности протекания биохимических 
процессов, превращений лекарственных веществ в организме. Поэтому ма­
териал данной темы составляет основу для усвоения материала всех по­
следующих занятий курса неорганической химии, а также для изучения 
органической, физической, коллоидной, биологической и фармацевтиче­
ской химии, технологии лекарств и других специальных дисциплин.
Медико-биологическое значение: Термодинамика является теорети­
ческой базой современной биоэнергетики - науки, изучающей закономер­
ности накопления, хранения и использования энергии живыми системами.
Поскольку изменение энергии не зависит от пути процесса, а только 
от начального и конечного состояния системы, поэтому нет необходимо­
сти знать всегда истинный механизм реакций, происходящих в живых ор­
ганизмах (клетках). Можно их моделировать вне организма. Так, на мо­
дельных опытах, с помощью термодинамических расчетов удалось устано­
вить, что при многостадийном процессе окисления питательных веществ в 
организме выделяется такое же количество энергии, как и при их непо­
средственном сжигании вне организма. Это позволяет установить связь 
между калорийностью пищи и работоспособностью организма, что лежит 
в основе научной диетологии. Моделирование различных биохимических 
процессов можно осуществлять и при температурах, отличающихся от той, 
при которой они протекают в организме, и используя соответствующие 
уравнения термодинамики можно пересчитать изменение энергии в реаль­
ных условиях.
Термохимические исследования процессов окисления различных 
продуктов в живых организмах необходимы не только для изучения меха­
низмов преобразования различных веществ в энергию. Сравнение энерге­
тики здоровых и больных клеток позволяет разработать раннюю диагно­
стику различных заболеваний и контроль за их течением. Заболевания че­
ловека всегда сопровождаются изменением значений термодинамических 
параметров, характеризующих данный организм в норме. Так, возникнове­
ние и протекание заболеваний сопровождается увеличением энтропии сис­
темы. Увеличение энтропии отмечено также при развитии процессов реге­
нерации и эмбриогенеза.
Применение основных законов термодинамики позволяет установить 
специфические особенности живой природы, прогнозировать направление 
самопроизвольного протекания процессов в организме и их глубину в за­
висимости от условий, предсказать возможность участия того или иного 
лекарственного вещества в нужной реакции, протекающей в биологиче­
ской среде, и соответствующих биоэнергетических изменениях.
Знание термодинамических закономерностей и умение их применять 
для решения конкретных практических вопросов необходимо для изучения 
последующих разделов данного курса (химическая кинетика и равновесие, 
теория растворов), а также для изучения физической и коллоидной химии, 
биохимии, физиологии и других медико-биологических дисциплин.
Многие биохимические процессы в организме можно рассматривать 
как обратимые по направлению реакции. Среди них такие жизненно­
важные процессы, как связывание гемоглобином кислорода, перенос диок­
сида углерода и транспортная роль белков, гидролиз универсального ис­
точника энергии для организма - АТФ и др. Зная константу равновесия 
можно дать качественную оценку направления многих биохимических 
превращений в организме для медицинской диагностики. В соответствии с 
принципом Ле-Шателье можно прогнозировать многие нарушения в орга­
низме, вызываемые изменением температуры, давления и концентрации 
метаболитов; регулировать многие биохимические и физиологические 
процессы. В частности, понимать влияние изменений парциального давле-
ния кислорода на процесс переноса его в организме; смещение равновесий 
буферных систем на постоянство pH биологических жидкостей и тканей; 
действие радиоактивного иона стронция, связанное с равновесным процес­
сом замещения кальция - основного компонента костной ткани - на строн­
ций.
Изучение темы необходимо будущему фармацевту для успешного 
усвоения многих вопросов биохимии, фармакологии, физиологии, фарма­
цевтической химии.
Знание закономерностей и механизмов протекания химических ре­
акций, являющихся предметом изучения химической кинетики, имеет 
большое практическое значение, поскольку в живых организмах протекает 
множество химических реакций. На основе закономерностей химической 
кинетики и термодинамики можно'прогнозировать протекание во времени 
биохимических превращений. Все биохимические реакции являются 
сложными. Практически все процессы метаболизма являются последова­
тельными реакциями (например, метаболизм глюкозы и др.). Пероксидное 
окисление липидов протекает по механизму цепных реакций. В результате 
сопряжения с процессами метаболического окисления глюкозы осуществ­
ляется большинство биохимических процессов в организме. Фотохимиче­
скими реакциями являются процессы, лежащие в основе действия зритель­
ного анализатора и при образовании загара кожи. Важно знать и влияние 
различных внешних воздействий на скорость метаболических превраще­
ний.
Особый интерес для медиков представляет изучение кинетики фер­
ментативных реакций, поскольку практически все реакции в организме 
протекают с участием биологических катализаторов-ферментов; кроме то­
го, ферментные препараты используются в терапии многих заболеваний.
Скоростью реакций, проходящих в организме, в значительной степе­
ни обусловлено действие различных лекарственных веществ. При хране­
нии лекарственных препаратов протекают химические реакции, скорость 
которых определяет срок годности лекарств.. Медицинская дисциплина 
"фармакокинетика" изучает закономерности всасывания лекарственных 
веществ в кровь, распределения их по органам и тканям, метаболизма и 
выведения из организма. С этой целью через определенные интервалы 
времени определяют содержание лекарственных препаратов и их метабо­
литов в различных биологических жидкостях и органах организма. На ос­
новании таких данных определяются доза и режим назначения, а также 
токсическое действие лекарственных веществ и других биологически ак­
тивных веществ.
Важным для будущего провизора является изучение химии биоген­
ных элементом. В организме человека s-элементы присутствуют в виде ка­
тионов, которые находятся в гидратированном состоянии, а чаще - в виде 
центральных атомов сложных комплексных соединений. Такие s- 
элементы, как водород, натрий, калий, магний, кальций являются важней-
uшими биогенными макро ыементами. Изменение содержания ионов этих 
элементов в организме вызывает нарушение протекания биохимических и 
физиологических процессов, поэтому важно изучение биологической роли 
каждого s-элемента. В медицине широко применяются лекарственные пре­
параты, в состав которых входят s-элементы. Знания о биогенной роли s- 
элементов и их соединений будут использоваться в дальнейшем при изу­
чении курса биологической химии, фармакологии, нормальной и патоло­
гической физиологии.
Из s -  элементов в организме человека содержатся ионы; Na+, К+, 
Са2+, Mg2+. Они участвуют в создании буферных систем организма, обес­
печении необходимого осмотического давления, возникновении мембран­
ных потенциалов, в передаче нервных импульсов (Na, К), структурообра- 
зовании (Mg, Ca).
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы:
1. Корпускулярно-волновые свойства микрочастиц. Уравнение де-Бройля. 
Принцип неопределенности. Электронное облако. Волновая функция. 
Уравнение Шредингера.
2. Квантование энергии в системах микрочастиц. Квантовые числа: глав­
ное, орбитальное, магнитное и спиновое.
3. Емкость и порядок заполнения электронами уровней и подуровней, ор­
биталей. Принцип Паули. Принцип наименьшей энергии. Правило Хун- 
да.
4. Электронные формулы и электронно-графические схемы атомов.
5. Периодический закон Д.И.Менделеева и его трактовка на основании со­
временной теории строения атомов. Периодический закон и закон мате­
риалистической диалектики.
6. Структура периодической системы элементов: периоды, группы, семей­
ства. S-, р-, d-, f-классификация элементов.
7. Периодический характер изменения свойств атомов элементов (радиус 
атома, энергия ионизации, энергия сродства к электрону, относительная 
электроотрицательность) и периодический характер изменения свойств 
простых веществ, гидридов и оксидов.
8. Внутренняя энергия и энтальпия. Их изменение в экзо- и эндотермиче­
ских реакциях. Изохорный, изобарный тепловой эффект.
9. Закон Гесса. Стандартные энтальпии образования и сгорания веществ. 
Термохимический расчет химических реакций, процессов растворения, 
гидратации, диссоциации.
10.Энтропия. Уравнение Больцмана. Изменение энтропии в реакциях. 
Стандартная энтропия.
15
11 Изобарно- изотермический потенциал (энергия Гиббса) и его изменение 
в реакциях. Стандартные изменения энергии Г иббса.
12 Критерии самопроизвольного протекания процессов. Термодинамиче­
ская устойчивость химических соединений.
13. Скорость химических реакций, средняя и мгновенная скорости. Факто­
ры, определяющие скорость процессов.
14. Зависимость скорости реакции от концентрации (закон действующих 
масс). Понятие о константе скорости реакции.
15.Зависимость скорости реакции от температуры (уравнение Аррениуса), 
энергия активации.
16.Обратимые и необратимые химические реакции и состояние химиче­
ского равновесия.
17.Закон химического равновесия. Константа химического равновесия и её 
связь со стандартным изменением энергии Г иббса процесса.
18.Принцип Ле-Шателье-Брауна.
19.Основные положения метода валентных связей.
20.Характеристика химической связи: длина, полярность, энергия связи. 
Насыщаемость и направленность ковалентной связи, максимальная ко­
валентность атомов элементов.
21 .Образование о и я-связи.
22. Гибридизация атомных орбиталей.
23. Метод молекулярных орбиталей, его основные положения.
24.S-элементы. Общая характеристика атомов s-элементов.
25.Водород, пероксид водорода: получение, физические и химические 
свойства.
26.Элементы группы IA. Общая характеристика. Важнейшие соединения: 
оксиды, гидроксиды, соли, пероксиды, гидриды, амиды.
27.Элементы группы ПА. Общая характеристика. Важнейшие соединения: 
оксиды, гидроксиды, соли. Жесткость воды.
28.Техника безопасности, правила работы в лаборатории (инструктаж).
2. РЕШИТЬ задачи №12-15 (см. Вопросы для самоконтроля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Элементы IA и ПА групп и их соединения».
Литература: [1] Лекционный материал; [2] Глинка Н.Л. «Общая 
химия», 1980-88 гг„ гл. П, Ш и VI; гл. IV, XI, XVII (§§197-199), XIX 
(§§209-213); [3] Ахметов Н.С. “Общая и неорганическая химия”, 1981 г., 
часть 1, раздел 1, гл.1-3, раздел V, гл.1-4; раздел П, гл.1-4, часть П, раздел 
П, гл.2(§1), гл.7-8.
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ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
ПОДГОТОВЛЕННОСТИ К ЗАНЯТИЮ:
1. В чем сущность понятий «электронное облако», «орбиталь»?
2. Назовите квантовые числа и объясните их взаимосвязь.
3. Напишите электронные формулы атомов Н, Li, В, N, К, Sc, Cr, Ba, Hg. 
Классифицируйте (s-, р-, d-, f) эти элементы.
4. Напишите электронные формулы ионов:
a) Na+, Al3'; б) Zn2+, Hg2+; в) Bi3", Sb3+.
5. Сравните радиусы атомов, их энергии ионизации, определите в ряду 
простых веществ Be, Mg, Cs, Li, P, S, Se наиболее сильный:
а) восстановитель; б) окислитель.
6. Дать определения понятий: тепловой эффект реакции, теплота образо­
вания и теплота сгорания веществ, экзо- и эндотермические процессы.
7. Почему тепловые эффекты реакций нейтрализации сильных кислот 
сильными основаниями одинаковы, а слабых кислот -  различны?
8. Рассчитать AG° реакции окисления глюкозы. Является ли эта реакция 
самопроизвольной в нашем организме?
С6Н120 6 (р) + 602 (г) — 6С02 (г) + 6Н20  (ж)
AG° глюкозы = -914,54 кДж/моль.
9. Оцените качественно (>, <, = 0) изменение энтропии в реакциях:
1) С 02 (г) + Н20  (ж) «-» Н2С 03 (р);
2) СНзСООН (р) <-> СНзСОО (р) + Н+ (р);
3) Н2СОз (р) <- Н20  (ж) + С 0 2 (р);
4) Са3(Р04)2 (т) ~  ЗСа2+ (р) + 2РО„3(р);
5) НЬ (р) + 0 2(г) <-* НЬ02 (р).
10. Написать выражение скорости химической реакции, протекающих ме­
жду: а) водородом и кислородом; б) азотом и водородом; в) оксидом 
азота(П) и кислородом.
11. Каков физический смысл энергии активации реакции? Какая зависи­
мость между скоростью реакции и величиной энергии активации?
12. Вычислите стандартную энтальпию образования (ДН%8. 0si>) сахарозы, 
если изменение стандартной энтальпии реакции
С|2Н22Оц + 120: = 12С02 + 11Н20  (ж) 
равно -5648 кДж, а стандартные энтальпии образования С 02 и Н20  (ж) 
соответственно равны (кДж/моль): -393,51 и -285,84.
(Ответ: -2218,36кДж/моль).
13. Температурный коэффициент скорости некоторой реакции равен 3. Во 
сколько раз изменится (увеличится или уменьшится) скорость этой ре-
акции: а) при увеличении температуры с 50° до 90°С; б) при понижении 
температуры с 80° до 30°С?
(Ответ: а) увеличится в 81 раз; б) уменьшится в 243 раза).
14. Константа скорости реакции 2N20  —+ 2N2 + 0 2 при некоторой темпера­
туре равна 5*10"4 л*моль'|,мин‘| . Начальная концентрация Ы20  равна 
3,2моль/л. Определите скорость реакции в начальный момент времени и 
в тот момент, когда разложится 25% N30.
(Ответ: 51,2* 10'4 и 28,8*10)4 мольмУ^мин'1).
15. Константа равновесия реакции N2 + ЗН3 <-»2NH3 равна 0,1 при 673 К. 
Равновесные концентрации (моль/л) водорода и аммиака соответствен­
но равны 0,6 и 0,18. Вычислите начальную и равновесную концентра­
ции азота, если начальная концентрация NH3 равна нулю.
(Ответ: 1,59 и 1,50 моль/л).
16. Сформулируйте основные положения метода ВС.
17. Какую максимальную ковалентность и максимальное координационное 
число могут иметь в соединениях:
а) атомы элементов второго периода -  В, С, N;
б) атомы элементов третьего периода -  Al, Р, Si?
Ответ обоснуйте.
18. Как изменяется:
а) полярность;
б) поляризуемость;
в) длина и прочность связи в ряду молекул HF, НС1, HBr, HI?
19. Для каких из нижеперечисленных веществ должно быть характерно об­
разование водородной связи:
a) HF, НС1; б) Н20, NH3, СН4; в) NaH, MgH2, Н20?
20. Изобразите схему перекрывания электронных облаков при образовании 
молекул Н2, С12, НС1, H2S, SC12. Укажите степень окисления и валент­
ность серы в двух последних молекулах. Ответ объясните.
21. Приведите примеры молекул с гибридизацией атомных орбиталей цен­
трального атома sp, sp2, sp3, sp3d' и sp3d2. Какова пространственная кон­
фигурация этих молекул?
22. Укажите тип связи в следующих веществах: HF, Cl2, NaCI, Н20, S8, H2S, 
KF. Ответ объясните.
23. Почему Н20 2 может быть и окислителем, и восстановителем? Приведи­
те примеры таких реакций.
24. В реакции с какими из соединений Н20 2 проявляет:
1) кислотные;
2) окислительные;
3) восстановительные свойства:
a) H2S04; 5) Ва(ОН)2; в) Kl; г) Cl2.
25. Сформулируйте закономерности изменения растворимости в воде и ки­
слотно-основных свойств оксидов и гидроксидов s-металлов:
а) в группе; б) в периоде.
26. Какие химические процессы происходят с гидрокарбонатом натрия и 
оксидом магния в желудке человека? Для чего следует применять эти 
вещества?
27. Известно, что соединения бария ядовиты. Чем объяснить в таком случае 
применение BaS04 при рентгеноскопии ЖКТ?
28. Выполните следующие превращения:
Na20 2
71
а) Na — NaH — NaOH ->Na2TO3—NaHC0,->Na2C 03
N J 1
NaNH2 NaOH NaN03
б) BeO-»Be(OH)2—BeCl2—BeOHCl—>Be(OH)2—BeO
1
Na2[Be(OH)4]—>BeS04—>BeC03—>BeO
в) CaCl2—>CaC03—>Ca(HC03)2—>CaC03 
r) Na20 2—»H20 2—*02
4
H20
29. Почему щелочные металлы как восстановители не применяются для 
получения менее активных металлов из водных растворов их солей?
30.Чем объяснить различия взаимного расположения щелочных металлов в 
ряду стандартных электродных потенциалов металлов и в периодиче­
ской системе элементов?
31 .Сколько граммов соды Na2C 03 надо прибавить к 30 л воды, чтобы уст­
ранить общую жесткость воды, равную 4,64 м моль экв/л.
(Ответ: 7,38 г).
32.Чему равна массовая доля Н20 2 в растворе, если при разложении перок­
сида водорода, содержащегося в 200 г этого раствора, выделилось 5,6 л 
кислорода (у.н.)?
(Ответ: 8,5%).
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Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Элементы IA и ПА группы и их соединения»
Опыт 1. Получение водорода:
а) При взаимодействии цинка и кислоты
Выполнение работы. Поместить в пробирку 5 капель 2 н. раствора 
соляной кислоты и кусочек цинка. Закрыть отверстие пробирки пробкой с 
отводной трубкой (кончик отводной трубки должен быть оттянут).
Когда реакция в пробирке пойдет достаточно энергично, подвести к 
кончику отводной трубки горящую спичку и поджечь выделяющийся газ.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции получения во­
дорода. Что является окислителем в данном процессе? Можно ли для по­
лучения водорода из соляной кислоты заменить цинк любым другим ме­
таллом? Получится ли водород при взаимодействии цинка и разбавленной 
серной кислоты, концентрированной серной кислоты? Написать уравнение 
реакции горения водорода.
б) При взаимодействии алюминия со щелочью
Выполнение работы. Поместить в цилиндрическую пробирку 5 ка­
пель 2 н. раствора КОН и кусочек алюминия. Закрыть отверстие пробирки 
пробкой с отводной трубкой. Поднести к отводной трубке горящую спичку 
и поджечь выделяющийся газ. Написать уравнение реакции взаимодейст­
вия алюминия со щелочью в присутствии воды с образованием водорода и 
тетрагидроксоалюмината калия.
Опыт 2. Окислительные и восстановительные свойства пероксида во­
дорода.
а) Окисление иодида калия
Выполнение работы. Поместить в пробирку 3-4 капли раствора ио­
дида калия, 1 каплю 2 н. раствора серной кислоты и 1 каплю 3%-ного рас­
твора пероксида водорода. Наблюдать изменение цвета раствора. Для ка­
кого вещества характерна появившаяся окраска? Написать уравнение ре­
акции.
б) Восстановление перманганата калия
Выполнение работы. В пробирку внести 3-5 капель раствора 
КМп04 и 2-3 капли 2 н. раствора H->S04. Затем добавить 3-4 капли 10%- 
ного раствора пероксида водорода. Какой газ выделяется? Как изменилась 
степень окисления марганца? Написать уравнение реакции, сделать вывод.
Опыт 3. Взаимодействие магния с кислотами.
Выполнение работы. В две пробирки опустить по небольшому ку­
сочку магниевой ленты. В одну пробирку добавить несколько капель 2 н. 
раствора хлороводородной кислоты, в другую -  такое же количество 2 н. 
раствора азотной кислоты.
Запись данных опыта. Что происходит с магнием? Какой газ выде­
ляется: а) при взаимодействии магния с хлороводородной кислотой; б) с 
азотной кислотой?
Написать уравнения реакций.
Опыт 4. Получение гидроксида магния и его растворение в кислоте и 
в солях аммония.
Выполнение работы. Внести в две пробирки по 3 капли раствора 
соли магния и в каждую из них добавить по 4 капли раствора NaOH. В од­
ну из пробирок, помешивая содержимое стеклянной палочкой, прибавить 
по каплям 2 н. раствор хлороводородной кислоты до полного растворения 
осадка. Прибавляя кислоту, отсчитывать число добавляемых капель. В 
другой пробирке таким же способом (помешивая стеклянной палочкой и 
считая добавляемые капли) растворить осадок гидроксида магния в 2 н. 
растворе хлорида аммония. В каком случае для растворения осадка потре­
бовалось большее количество реактива?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций: получения 
гидроксида магния и его растворения в кислоте и в растворе соли аммония.
Пользуясь правилом произведения растворимости, объяснить рас­
творение гидроксида магния в хлориде аммония и в хлороводородной ки­
слоте. В каком реактиве растворение гидроксида магния идет легче: в хло­
роводородной кислоте или в растворе хлорида аммония? Почему? Раство­
рится ли гидроксид магния при добавлении: a) (NH4)2S04, б) КС1?
Опыт 5. Карбонат и гидрокарбонат кальция (демонстрационный).
а) П о л уч ен и е  к а р б о н а т а  и  ги д р о к а р б о н а т а  к а л ьц и я
Выполнение работы. Наполнить пробирку на 'Л её объема известко­
вой водой и пропускать в нее диоксид углерода Отметить появление осадка карбоната 
кальция. Продолжить пропускать диоксид углерода до растворения осадка, которое 
происходит вследствие образования растворимого падрокарбоната Раствор сохранить 
для опыта 56.
Запись данных опыта. Отметить наблюдаемые явления и написать 
уравнения реакции: образования карбоната кальция при взаимодействии
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диоксида углерода с известковой водой и растворения карбоната кальция 
под действием диоксида углерода и воды с образованием гидрокарбоната.
б) Устранение карбонатной «временной» жесткости воды
Выполнение работы. Разделить полученный в опыте 5 а раствор на 
две части, перенеся пипеткой половину его в другую пробирку. Укрепить 
её слегка наклонно в штативе и, осторожно нагревая, кипятить раствор до 
образования осадка карбоната кальция. Во второй порции раствора полу­
чить тот же осадок, добавив раствор NaOH (1-2 капли). Отметить все на­
блюдаемое и написать уравнения реакций: разрушения гидрокарбоната 
при кипячении и при взаимодействии со щелочью.
Опыт 6. Карбонаты щелочноземельных металлов.
Выполнение работы. В три пробирки внести по 3-4 капли растворов 
солей: в первую пробирку -  соли кальция, во вторую -  соли стронция, в 
третью -  соли бария. В каждую пробирку добавить по 3-4 капли раствора 
Na2COj. Что наблюдается? Испытать действие хлороводородной кислоты 
на полученные карбонаты. Кислоту добавлять осторожно по каплям.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций образования 
карбонатов кальция, стронция и бария. Отметить растворимость карбона­
тов в хлороводородной кислоте, написать уравнения протекающих реак­
ций.
Опыт 7. Хроматы щелочноземельных металлов.
Выполнение работы. В три пробирки внести раздельно по 3-4 капли 
растворов солей кальция, стронция и бария. В каждую из них добавить по 
4-5 капель раствора хромата калия. Хроматы каких металлов выпадают в 
осадок? Отметить их цвет. Испытать действие уксусной кислоты на осадки 
хроматов.
Вновь получить осадок хромата бария и испытать действие на него 
хлороводородной кислоты. Что наблюдается?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций получения 
хроматов бария, стронция и кальция и их растворения в кислоте. Объяс­
нить, почему хромат стронция растворяется в уксусной кислоте, а хромат 
бария почти нерастворим в ней, но растворяется в хлороводородной ки­
слоте. Хромат какого металла наиболее растворим?
ЗАНЯТИЕ №2
ТЕМА: Элементы VIB и VIIB групп и свойства их соединений.
Цель занятия: развитие и закрепление знаний общих закономерно­
стей химии элементов, изучение фактического материала -  способов полу­
чения и химических свойств важнейших соединений хрома и марганца для 
формирования основы изучения фармацевтических и медико­
биологических дисциплин.
Целевые задачи: закрепить и развить навыки:
1) характеристики элементов по их положению в ПС -  электронное 
строение атома, применение атомных параметров, валентных возмож­
ностей и т.д., выделяя особенности d-элементов (см. схему);
2) применения основных закономерностей изменения типа связей, энер­
гии ионизации и т.д., (см. схему) для прогнозирования свойств простых 
веществ и соединений;
3) записи химических формул оксидов, гидроксидов, солей, комплексных 
соединений;
4) записи химических уравнений реакций:
а) КО взаимодействий оксидов и гидроксидов, в том числе -  амфотер­
ных;
б) гидролиза солей по катиону и аниону;
в) ОВ взаимодействий в нейтральной, кислой и щелочной среде;
г) образования малорастворимых соединений;
5) поведения в химической лаборатории, выполнения простейшего хими­
ческого эксперимента и составления по нему отчета.
Значимость темы: изучаются свойства соединений хрома и марган­
ца, формируются навыки работы в химической лаборатории, которые бу­
дут необходимы при работе в лабораториях аналитической, фармацевтиче­
ской химии, изучении технологии приготовления лекарств, профессио­
нальной деятельности провизора.
Медико-биологическое значение: d-элементы являются в организме 
человека в основном микроэлементами. Наряду с ферментами, гормонами, 
витаминами и другими биологически активными веществами микроэле­
менты участвуют в процессах обмена нуклеиновых кислот, белков, жиров 
и углеводов; роста; размножения и т.д. Из d-элементов особо важную роль 
в организме играют молибден, хром, марганец. Биологические функции
микроэлементов в живом организме связаны главным образом с процесса­
ми комплексообразования между аминокислотами, белками, нуклеиновы­
ми кислотами и ионами соответствующих металлов. Соединения cl- 
элементов используются в качестве лекарственных препаратов; в избыточ­
ных концентрациях они ядовиты.
Данная тема закладывает основу знаний о роли катионов металлов в 
возникновении ряда заболеваний, что служит теоретической базой для 
биохимии, фармакологии.
В биохимических реакциях d -  элементы участвуют в виде бионеор- 
ганических комплексов. Лигандами в этих комплексах могут выступать 
АК, пептиды, белки, гормоны, нуклеиновые кислоты.
Бионеорганические комплексы d-элементов с белковыми молекула­
ми называют биокластерами. Внутри биокластера находится полость. В 
нее входит металл, который взаимодействует с донорными атомами групп 
белков АК: -ОН, -SH, -COO', NH2.
Молибден в биологических системах содержится в виде Mo5ł, Мо+6, и 
реже Мо3+, Мо4+. Избыток молибдена приводит к уменьшению концентра­
ции меди и кобальта. Молибден с медью участвует в обмене гормонов.
Хром -  примесный токсичный элемент. Все соединения хрома вызы­
вают раздражения кожи, дерматиты. Соединения Cr (VI), токсичнее, чем 
Сг(Ш). Производные Cr(VI) обладают канцерогенными свойствами.
Марганец (Мп) в организме содержится в количестве 0,36 ммоль. В 
биологических системах встречается в двух состояниях: Мп2+ и Мп3+. Вхо­
дит в состав ферментов, катализирующих ОВР. Соединения Мп участвуют 
в синтезе витамина С в организме. Суточная потребность -  5-7 мг. Содер­
жится в свекле, моркови, картофеле, печени.
К занятию необходимо:
1. ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы:
1. Общая характеристика d-элементов VT и VII групп.
2. Хром. Нахождение в природе, получение, физические и химические 
свойства.
3. Оксиды и гидроксиды хрома, их получение, кислотно-основные свойст­
ва.
4. Кислоты хрома и их соли: состав, получение, свойства.
5. Окислительно-восстановительные .свойства соединений хрома с раз­
личными степенями окисления хрома.
6. Марганец. Нахождение в природе, получение, физические и химические 
свойства.
7. Оксиды и гидроксиды марганца, их получение, кислотно-основные 
свойства.
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8. Кислоты марганца и их соли: состав, получение и свойства.
9. Окислительно-восстановительные свойства соединений марганца с раз­
личными степенями окисления марганца.
2.ВЫ ПОЛ НИТЬ задания №8-10, 14-16 (см. Вопросы для самокон­
троля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Получение и свойства важнейших соединений 
хрома и марганца».
Литература: [1] Лекционный материал; [2] Глинка Н.Л. «Общая 
химия», 1980-88 гг., гл. 21 (§§228-232); [3] Ахметов Н.С. “Общая и неорга­
ническая химия”, 1981 г., часть 2, раздел Ш, гл.5,6.
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
ПОДГОТОВЛЕННОСТИ К ЗАНЯТИЮ:
1. Используя электронные формулы атомов, обоснуйте:
а) для хрома и вольфрама с.о. +2, +3, +6;
б) для марганца и рения с.о. +2, +4, +6, +7.
2. Запишите химические формулы важнейших кислородсодержащих со­
единений (оксидов, гидроксидов, солей -  простых и комплексных):
а) хрома в с.о. +2, +3, +6;
б) марганца -  в с.о. +2, +4, +6, +7.
Назовите эти соединения.
3. Сформулируйте общую закономерность изменения КО свойств оксидов 
и гидроксидов хрома и марганца с повышением с.о. элементов. Запиши­
те графические формулы гидроксидов хрома и марганца (основных, 
амфотерных и кислотных).
4. В каком состоянии (в какой с.о.) хром и марганец проявляют:
а) только восстановительные,
б) только окислительные;
в) окислительные и восстановительные свойства?
Приведите примеры соответствующих соединений и назовите их.
5. Как изменяются окислительно-восстановительные свойства соединений 
хрома и марганца с повышением их с.о.?
6. Какая из солей хрома сильнее подвергается гидролизу: СгС12, СгС13, 
Cr2(S04)3, К2СЮ4, К[Сг(ОН)4]? Напишите уравнение реакции гидролиза 
этой соли.
7. Напишите уравнения реакций гидролиза сульфатов хрома (Ш) и мар­
ганца (П). Катион или анион этих солей гидролизуется? Определите
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среду в этих растворах и предложите, как уменьшить гидролиз данных 
солей.
8. Предложите продукты реакций и обоснуйте их:
а) Cr(N03)3 + РЬ02 + HNO, -*■
б) Cr(N03)3 + Н20 2 + NaOH ->■
9. Выполните следующие превращения:
МпО —»Мп(ОН)2—*Мп02—>Мп2+—»Мп04~—»Мп042'—>Мп2+
Сг(ОН)3—»[Сг(ОН)4]‘—>Сг(ОН)3—>Сг3+—>Сг(ОН)3—>Сг20 72'—»СЮ42'
—>Сг20 72'—>Сг3+
10.Запишите формулы комплексных солей хрома (Ш) и марганца (П), ис­
пользуя в качестве лигандов: NH3, CN\ Н20.
11. Почему при непосредственном окислении хрома кислородом не образу­
ется оксид СЮ3 (ДО°298 обр = -504,5 кДж/моль), а образуется Сг20 3 
(ДС°298 0бр = -1058,4 кДж/моль)?
12. Если на раствор соединения марганца, имеющего зеленую окраску, по­
действовать хлором, то раствор станет фиолетовым. Напишите уравне­
ние реакции, укажите окислитель и восстановитель.
13. К раствору сульфата марганца (П) на воздухе добавлено: а) гидроксид 
натрия; б) сульфид аммония; в) перманганат калия. Какое соединение 
марганца получится при этом в каждом случае? Напишите уравнения 
реакций.
14. Сколько граммов йода выделится, если в реакцию с иодидом калия в 
сернокислом растворе вступило 147 граммов 2%-ного раствора 
К2Сг20 7? (Ответ: 7,62 г).
15. Для полного обесцвечивания 0,2 л 6%-ного раствора КМп04 
(р=1040кг/м3) в сернокислой среде потребовалось добавить 246,8 грам­
мов раствора Na2S03. Определите массовую долю сульфита натрия в 
добавленном растворе. (Ответ: 10%).
Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Получение и свойства важнейших соединений хрома и марганца»
Опыт 1. Получение и свойства гидроксида хрома (Ш).
Выполнение работы. Получить в двух пробирках малорастворимый 
гидроксид хрома (Ш) взаимодействием раствора соли хрома (Ш) (3-4 кап­
ли) с 2 н. раствором щелочи (1-2 капли). Испытать отношение гидроксида 
хрома к кислоте и к избытку щелочи, для чего добавлять в одну пробирку 
по каплям 2 н. раствор серной кислоты, в другую -  2 н. раствор щелочи до 
растворения осадка.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
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а) получения гидроксида хрома (Ш):
б) взаимодействия гидроксида хрома (Ш) с кислотой и со щелочью, 
учитывая, что во втором случае получается комплексный анион [Сг(ОН)6]”
. Как называется соответствующая соль калия?
Сделать вывод о химическом (кислотно-основном) характере гидроксида 
хрома (Ш).
Раствор, содержащий К3[Сг(ОН)6] сохранить для опыта 3.
Опыт 2. Гидролиз сульфата хрома (Ш).
Выполнение работы. Испытать действие сульфата хрома (Ш) на 
лакмус, для чего в пробирку с 3-5 каплями раствора нейтрального лакмуса 
прибавить несколько кристалликов сульфата хрома (Ш) до изменения ок­
раски лакмуса.
Запись данных опыта. Написать в молекулярной и ионной форме 
уравнение реакции гидролиза. Какие вещества при этом получаются? При­
вести названия. Как можно ослабить гидролиз данной соли? Как усилить 
его?
Опыт 3. Восстановительные свойства солей хрома (Ш).
Выполнение работы. К полученному в опыте 1 раствору 
К3[Сг(ОН)6] добавить 1-2 капли щелочи и 3-5 капель 3%-ного раствора пе­
роксида водорода. Нагреть смесь на водяной бане до перехода зеленой ок­
раски в желтую, что указывает на образование в растворе хромата калия. 
Написать уравнение реакции окисления К3[Сг(ОН)6] в К2СЮ4.
Опыт 4. Хроматы и дихроматы.
а) П ереход х ром ат а калия в дихром ат
Выполнение работы. К раствору хромата калия (3-4 капли) прибав­
лять по каплям 2 н. раствор серной кислоты до изменения окраски. Отме­
тить окраску взятого и полученного растворов и указать, какими ионами 
эти окраски обусловливаются. Написать уравнение реакции.
б) П ереход ди хром ат а калия в  хром ат
Выполнение работы. К раствору дихромата калия (3-4 капли) при­
бавлять по каплям раствор щелочи до изменения окраски. Сравнить окра­
ску взятого и полученного растворов. Написать уравнение реакции. 
Разобрать смещение равновесия
2Сг0 42‘ + 2Н+ <-*• Сг.Ос + HjO
при добавлении: а) кислоты; б) щелочи. Какой ион -  СЮ4: или СьО?2" - 
существует в растворах: при pH < 7, при pH > 7?
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Опыт 5. Окисление иодида калия дихроматом калия.
Выполнение работы. К подкисленному серной кислотой раствору 
дихромата калия (4-5 капель) добавить 3-4 капли раствора иодида калия. 
Отметить изменение окраски. Доказать с помощью раствора крахмала вы­
деление свободного иода, для чего в пробирку с 5-6 каплями раствора йода 
внести одну каплю полученного в опыте раствора. Написать уравнение ре­
акции.
Опыт 6. Гидроксид марганца (П) и его свойства.
Выполнение работы. В две пробирки внести по 3-4 капли раствора 
соли марганца (П) и по 2-3 капли 2 н. раствора щелочи. Каков цвет полу­
ченного осадка гидроксида марганца (П)? Размешать осадок стеклянной 
палочкой и отметить его побурение вследствие окисления марганца (П) до 
Mn (IV). Во вторую пробирку с осадком гидроксида марганца добавить 2-3 
капли 2 н. раствора серной кислоты. Что наблюдается? Какие свойства ха­
рактерны для гидроксида Мп(Н)?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций: а) получения 
гидроксида марганца (П) и его окисления кислородом воздуха в 
МпО(ОН)2; б) взаимодействия гидроксида марганца (П) с серной кислотой.
Опыт 7. Получение сульфида марганца (П) и его окисление на воздухе.
Выполнение работы. Внести в пробирку 3-4 капли раствора суль­
фата марганца (П) и 3-4 капли раствора сульфида аммония. Отметить вы­
падение осадка сульфида марганца (П) телесно-розового цвета. Раствор с 
осадком размешать стеклянной палочкой.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
а) получения сульфида марганца (П);
б) окисления сульфида марганца кислородом воздуха в присутствии воды, 
учитывая, что при этом получается гидроксид марганца (IV) и выделяет­
ся свободная сера.
Опыт 8. Окисление перманганатом калия сульфита натрия в кислой, 
нейтральной и щелочной среде.
В зависимости от среды -  кислой, нейтральной или щелочной -  мар­
ганец (VII) восстанавливается до различных степеней окисления. В кислой 
среде ион Мп04‘ переходит в ион М п '\ в нейтральной, слабощелочной и 
слабокислой -  в Мп02, в сильнощелочной при недостатке восстановителя 
-  в ион Mn(V'.
2Х
Выполнение работы. В три пробирки внести по 3-4 капли раствора 
перманганата калия. В одну пробирку добавить 2 капли 2 н. раствора сер­
ной кислоты, в другую -  столько же воды, в третью -  3-4 капли 2 н. рас­
твора щелочи. Во все три пробирки прибавить по 1 микрошпателю кри­
сталлического сульфита натрия или калия. Отметить различное изменение 
первоначальной окраски раствора перманганата в каждом случае. Чем это 
вызвано?
Написать уравнения реакций.
Опыт 9. Окисление перманганатом калия спирта в кислой и щелоч­
ной среде.
Выполнение работы. В две пробирки внести по 2-3 капли раствора 
перманганата калия. В одну пробирку добавить 2 капли 2 н. раствора сер­
ной кислоты, в другую —столько же 2 н. раствора щелочи. В пробирку с 
подкисленным раствором перманганата калия добавить 3 капли этилового 
спирта. Раствор подогреть маленьким пламенем горелки. Отметить изме­
нение окраски. Как изменилась степень окисления марганца?
В другую пробирку к щелочному раствору перманганата также доба­
вить 3 капли этилового спирта. Наблюдать постепенное восстановление 
перманганата сначала до манганата, а затем до диоксида марганца. Отме­
тить последовательность изменения окраски раствора.
Запись данных опыта. Ответить на вопросы. Написать уравнения 
реакций: восстановления перманганата калия спиртом в кислой среде и 
восстановления в щелочной среде сначала до манганата, а затем манганата 
-  до диоксида марганца, учитывая, что в каждом случае спирт окисляется в 
альдегид.
ЗАНЯТИЕ №3
ТЕМА: Элементы VIII В и свойства их соединений.
Цель занятия: развитие и закрепление знаний общих закономерно­
стей химии d-элементов на примере изучения фактического материала хи­
мии железа, кобальта, никеля для формирования основы изучения фарма­
цевтических и медико-биологических дисциплин.
Целевые задачи: закрепить и развить навыки:
1) составления общей характеристики элемента, группы элементов по по­
ложению в ПСЭ;
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2) применения для предсказания свойств простых и сложных веществ зна­
ний закономерностей:
- изменения в группах радиуса атома, энергии ионизации;
- изменения в группе устойчивой с.о.;
- изменения типа связи в соединениях с повышением с.о.;
- изменения кислотно-основных свойств соединений с повышением с.о.;
- изменения окислительно-восстановительных свойств соединений с повышени­
ем с.о.;
3) составления химических формул оксидов, гидроксидов, солей, ком­
плексных соединений;
4) записи уравнений химических'реакций (в молекулярной и ионной -  где 
это нужно - форме):
- КО взаимодействий оксидов и гидроксидов металлов;
- образования малорастворимых соединений;
- взаимодействия металлов с растворами кислот и солей;
- гидролиза катионных солей;
- окислительно-восстановительных взаимодействий;
- комплексообразования;
5) поведения в химической лаборатории, выполнения простейшего экспе­
римента и собтавления по нему отчета.
Значимость темы: продолжает закрепление навыков, необходимых 
для самостоятельного изучения неорганической химии во П семестре, а 
также -  экспериментальных навыков работы с химическими реактивами.
Изучаются свойства важнейших соединений железа, кобальта, нике­
ля, необходимые для понимания фармацевтического и медицинского при­
менения соединений этих элементов, особенностей технологии изготовле­
ния лекарств на их основе.
Медико-биологическое значение: Железо в организме человека со­
держится в количестве равном приблизительно 5 граммам в виде Fe'* и 
Fe3+. Оно входит в состав гемоглобина. Это сложный по составу белок, со­
держащий и небелковую (простетическую) -  гем-группу. Физиологиче­
ская функция гемоглобина заключается в способности обратимо связывать 
кислород и переносить его от легких к тканям:
[НЬ • Fe2+] + О ,«- [НЬ • Fe2" • 0 2] 
дезоксигемоглобин оксигемоглобин
Структуру, подобную гемоглобину, имеет и миоглобин (Мв). Он об­
ратимо связывает кислород в мышцах, по механизму действия сходен с ге­
моглобином: MeFe2+ + О: «-* MeFe2+ ■ 0 2.
Процесс переноса в митохондриях катализирует большая группа же­
лезосодержащих ферментов -  цитохромы. Известно около 50 цитохромов.
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Наиболее изучен цитохром С. Доказано, что перенос электронов в ОВ цепи 
с участием этого фермента осуществляется за счет изменения состояния 
железа:
Цх Fe'* +  е <-> Цх ■ Fe1*
В организме существует и депонированное (запасное) железо, в виде 
высокомолекулярного железосодержащего белка ферритина, находящегося 
в клетках печени и селезенки. Недостаток железа в организме приводит к 
болезни крови -  анемии. Избыток Fe (которое не связывается в организме 
в биокомплексы) может привести к нарушению деятельности сердечно­
сосудистой системы, печени, легких. Для лечения анемии, а так же при 
слабости и истощении организма, применяется железо восстановленное, 
сульфат железа -  FeS04-7H20 , карбонат железа FeC03.
FeCl3-6H20  является довольно сильным окислителем, применяется 
как дезинфицирующее и кровоостанавливающее средство (наружно).
Кобальт (Со2+) входит в состав важных белковых молекул, активиру­
ет действие ряда ферментов. Комплекс Со3+ (к.ч. 6) составляет основу од­
ного из важнейших витаминов Bi2. Значительный недостаток этого вита­
мина в организме вызывает злокачественную анемию. Считают, что дефи­
цит кобальта в тканях снижает способность организма защищаться от раз­
личных инфекций.
Витамин В|2 применяется для лечения анемии, нервных заболеваний. 
Изотопы радиоактивного кобальта Со60 применяются для лечения злокаче­
ственных опухолей. Никель, как и кобальт, участвует в кровотворении, 
влияет на углеводный обмен.
К занятию необходимо:
1.ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы:
1. Общая характеристика d-элементов.
2. Общая характеристика элементов группы VIIIB. Особенности VIII 
группы периодической системы элементов.
3. Железо. Нахождение в природе, получение, химические свойства.
4. Оксиды, гидроксиды железа, их получение и свойства.
5. Окислительно-восстановительные свойства соединений железа с раз­
личными степенями окисления.
6. Комплексные соединения железа.
7. Кобальт и никель. Важнейшие соединения кобальта (П) и (III) и нике- 
ля(П).
8. .Платиновые металлы. Общая характеристика. Важнейшие соединения 
платины, осмия, рутения.
2.ВЫПОЛНИТЬ задания №3. 5, 7, 9-13 (см. Вопросы для самокон­
троля).
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3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Получение и свойства важнейших соединений 
железа, кобальта и никеля».
Литература: [I] Лекционный материал; [2] Глинка Н.Л. «Общая 
химия». 1980-88 гг., гл. XXII (§§236, 242-247); [3] Ахметов Н.С. “Общая и 
неорганическая химия”, 1981 г., часть 2, раздел 111, гл.7, §§1-7.
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
ПОДГОТОВЛЕННОСТИ К ЗАНЯТИЮ:
1. Как изменяются основные атомные параметры (радиус атома, потенци­
ал ионизации) d-элементов в группах, в периоде? Как изменяется при 
этом активность d-металлов?
2. Напишите электронные формулы атомов железа, кобальта, никеля. Ка­
кие с.о. проявляют эти элементы в своих соединениях?
3. Как получить гидроксид никеля (П) из:
а) сульфата никеля (П),
б) оксида никеля (П),
в) металлического никеля?
4. Опишите отношение гидроксидов железа (П), кобальта (П), никеля (П) 
к воде, кислотам, щелочам. Напишите соответствующие уравнения ре­
акций.
5. Какая из солей железа сильнее подвергается гидролизу:
а) FeCl2 или FeCl3,
б) K4[Fe(OH)6], K3[Fe(OH)6], K2Fe04,
в) FeCl3 или K3[Fe(OH)6]?
Напишите уравнения реакций гидролиза этой соли. Почему при приго­
товлении водных растворов солей железа (Ш) добавляют кислоту?
6. Сравните окислительные свойства соединений железа (Ш), кобальта 
(Ш), никеля (Ш) и восстановительные свойства железа (П), кобальта 
(П), никеля (П). Приведите примеры соответствующих реакций.
7. Закончите уравнения следующих реакций и назовите продукты: 
Fe2(S04)3 + Вь + КОН —»
NiS04 + Вь + КОН —
8. Из сульфата железа (111) получите: а) феррат натрия; б) феррит натрия;
в) соль железа (П).
9. К раствору [Ni(NH3)6]Cb прибавили: а) раствор NaOH, б) раствор H:S, 
в) раствор НС1. Напишите уравнения реакций разрушения данного ком­
плексного соединения.
10.Осуществите следующие превращения:
NiO —>Ni(OH ):->Ni(N03h->Ni:0 3-> NiCI:->K3[Ni(CN)4] 
CoS04-»Co(OH)3-*[Co(NH3)6](OHb— [Co(NH3)6](OH)3-> CoS 
Fe20 3—>NaFe02—1>Fe(OH)3—»FeCl3—»Na3Fe04—»FeCl3—»Na3[Fe(OH)6].
11. Составьте уравнения реакций получения цианидного комплекса железа 
(П), имея в качестве исходных веществ металлическое железо, раствор 
соляной кислоты и цианид калия. Какую массу железа необходимо 
взять для получения 0,1 моль комплексного соединения, содержащего 
данный комплекс?
12. Какой объем кислорода выделится (н.у.) при взаимодействии 102 грам­
мов 10%-ного раствора Н20 2 с избытком феррата калия в кислой среде? 
(Ответ: 6,72 л).
13. Какая масса вещества выпадет в осадок, если к 155 г 10%-ного раствора 
сульфата никеля (П) добавить 200 г 15%-ного раствора гидроксида на­
трия? (Ответ: 9,3 г).
14. Какие из указанных металлов можно вытеснить железом из растворов 
солей: Sn, Al, Na, Cu, Ag, Mg? Ответ объясните.
Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Получение и свойства важнейших 
соединений железа, кобальта, никеля»
Опыт 1. Взаимодействие железа с кислотами.
Выполнение работы. В три пробирки внести по 5 капель 2 н. рас­
творов кислот: в первую -  хлороводородной, во вторую -  серной, в третью 
-  азотной. В четвертую пробирку поместить 3 капли концентрированной 
серной кислоты (плотность 1,84 г/см3). В каждую пробирку поместить не­
много железных опилок или кусочек железной стружки, после чего про­
бирку с концентрированной серной кислотой осторожно нагреть. Наблю­
дать происходящие процессы. Затем в каждую пробирку прибавить по 1 
капле 0,01 н. раствора роданида калия или аммония, которые с ионами Fe3" 
дают характерную красную окраску соединения Fe(SCN)3.
Убедитесь в том, что в хлороводородной и разбавленной серной ки­
слоте образуются ионы Fe'1, а в азотной кислоте и концентрированной 
серной кислоте -  ионы Fe . Наблюдать за появлением окраски следует 
внимательно, так как через некоторое время (1-2 мин.) в кислой среде 
Fe(SCN)3 разлагается.
Запись данных опыта. Написать уравнения проведенных реакций. 
Какие ионы являются окислителями в каждой из этих реакций? Чем объяс-
нить, что при взаимодействии железа с серной кислотой различной кон­
центрации образуются соли железа в различной степени окисления?
Опыт 2. Вытеснение железом металлов из растворов их солей.
Выполнение работы. В две пробирки поместить по 8-10 капель рас­
творов: в первую -  хлорида олова (П), во вторую -  сульфата меди (П). В 
каждую пробирку опустить железный гвоздь (или кусочек железа), пред­
варительно тщательно очищенный наждачной бумагой.
Запись данных опыта. Написать в молекулярной и ионной форме 
уравнения протекающих реакций. Какие металлы, кроме указанных, мож­
но вытеснить железом из растворив их солей?
Опыт 3. Получение и свойства гидроксида железа (П).
Выполнение работы. В пробирку с 3-4 каплями раствора соли Мора 
(NH4)2Fe(S04)2 прилить 2 н. раствор щелочи до выпадения зеленого осадка 
гидроксида железа (П). Перемешать полученный осадок стеклянной па­
лочкой и наблюдать через 1-2 мин. побурение осадка вследствие окисле­
ния гидроксида железа (П) в гидроксид железа (Ш) FeOH.
Проверить опытным путем, как взаимодействует свежеосажденный 
гидроксид железа (П) с 2 н. раствором хлороводородной кислоты. Какие 
свойства проявляет в этой реакции гидроксид железа (П)?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
а) образования гидроксида железа (П);
б) окисления полученного основания в гидроксид железа (Ш) под действи­
ем кислорода воздуха и воды.
Опыт 4. Действие на соли железа (П) гексацианоферрата (Ш) калия.
Выполнение работы. Приготовить в пробирке раствор соли Мора и 
добавить 1 каплю раствора гексацианоферрата (111) калия (красной кровя­
ной соли K3[Fe(CN)6]). Отметить цвет образовавшегося осадка (турнбулева 
синь), указать химическое название и формулу полученного вещества. 
Данная реакция является характерной на ион Fe'*.
Написать молекулярное и ионное уравнения реакции.
Опыт 5. Восстановление сульфатом железа (П) перманганата калия.
Выполнение работы. Поместить в пробирку 5-6 капель раствора 
КМп04 и 2 капли 2 н. раствора серной кислоты. Затем внесите в пробирку 
2 микрошпателя соли Мора (NH^jSO^FeSO^óHiO. Обратите внимание на 
обесцвечивание раствора вследствие восстановления в кислой среде фио­
летового иона Мп04‘ в практически бесцветный ион Мп' .
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Запись данных опыта. Опишите наблюдаемые явления. Напишите 
уравнения реакции.
Опыт 6. Получение и свойства гидроксида железа (Ш).
Выполнение работы. В две пробирки внести по 5-6 капель раствора 
хлорида железа (Ш) и добавить по 3-4 капли 2 н. раствора щелочи. Что на­
блюдается? В одну пробирку добавить разбавленной кислоты до растворе­
ния осадка, во второй пробирке проверить растворимость осадка в щелочи.
Несмотря на отсутствие взаимодействия со щелочью при обычных 
условиях гидроксид железа (Ш) слабо амфотерен. Кислотные свойства он 
проявляет только при сплавлении со щелочами или карбонатами щелоч­
ных металлов. При этом образуются соли железистой кислоты, называе­
мые ферритами. Водой они полностью гидролизуются.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
а) взаимодействия хлорида железа (Ш) с раствором щелочи с образовани­
ем гидроксида железа (Ш) Fe(OH)3;
б) растворения гидроксида железа (Ш) в кислоте.
Опыт 7. Действие на соли железа (Ш) гексацианоферрата (П) калия.
Выполнение работы. Поместить в пробирку 2-3 капли раствора 
хлорида железа (Ш) и добавить I каплю раствора гексацианоферрата (П) 
калия (желтой кровяной соли K4[Fe(CN)6]). Что наблюдается?
Запись данных опыта. Отметить цвет образовавшегося осадка (бер­
линская лазурь), указать химическое название и формулу полученного ве­
щества. Написать уравнение реакции в молекулярной и ионной форме.
Опыт 8. Действие на соли железа (Ш) роданида аммония (или калия).
Выполнение работы. Поместить в пробирку 5-6 капель раствора 
хлорида железа (Ш) и добавить 1 каплю 0,01 н. раствора роданида аммо­
ния (или калия). Такой же опыт проделать с раствором соли Мора. Перене­
сти 1 каплю полученного в первой пробирке раствора в другую пробирку и 
добавить 8-10 капель воды.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции с получением 
Fe(SCN)i, сообщающего раствору ярко-красную окраску. Отметить, что 
окраска характерна только для соли железа (111). Чем объясняется ослабле­
ние окраски при разбавлении?
Опыт 9. Окисление иодида калия хлоридом железа (Ш).
Выполнение работы. В пробирку с 3-4 каплями раствора FeCl3 до­
бавить 1-2 капли раствора иодида калия. В какой цвет и почему окрашива­
ется раствор?
Написать уравнение реакции.
Опыт 10. Гидролиз сульфата железа (II).
Выполнение работы. Поместить в пробирку 5-6 капель нейтрально­
го раствора лакмуса и добавить два микрошпателя соли Мора. Размешать 
стеклянной палочкой. Установить по цвету лакмуса реакцию среды в по­
лученном растворе.
Написать уравнение реакции гидролиза FeS04.
Опыт 11. Гидролиз хлорида железа (Ш).
Выполнение работы. Поместить в две пробирки по 5-6 капель ней­
трального раствора лакмуса и по 2 микрошпатсля хлорида железа (Ш). Оп­
ределить по цвету раствора реакцию среды. Одну из пробирок нагреть. Что 
наблюдается при нагревании?
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции гидролиза 
FeCl3 на холоду и при нагревании. Как можно уменьшить степень гидроли­
за этой соли? Какая соль, FeCl2 или FeCl3, в большей степени подвергается 
гидролизу? Ответ мотивировать.
Опыт 12. Получение амминокомплексов кобальта.
Выполнение работы. К 3-4 каплям раствора соли кобальта (П) при­
бавлять по каплям 25%-ный раствор аммиака до выпадения осадка гидро­
ксида кобальта (П) и его дальнейшего растворения вследствие образования 
комплексного соединения, в котором кобальт имеет координационное чис­
ло, равное 6. Полученный раствор разлить в две пробирки. В одной из них 
тщательно перемешать раствор стеклянной палочкой до изменения окра­
ски вследствие окисления полученного комплексного соединения кобальта 
(П) в комплексное соединение кобальта (Ш). Во вторую пробирку доба­
вить 2-3 капли 3%-ного раствора пероксида водорода. Объяснить измене­
ние окраски. Затем прилить в обе пробирки по 2-3 капли раствора сульфи­
да аммония. Объяснить, почему выпадает осадок.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
а) образования амминокомплекса кобальта (П);
б) его окисления кислородом воздуха и пероксидом водорода до образова­
ния амминокомплекса кобальта (Ш);
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в) взаимодействия амминокомплекса кобальта (Ш) с сульфидом аммония.
Опыт 13. Получение амминокомплекса никеля.
Выполнение работы. Один микрошпатель соли никеля (П) раство­
рить в 5 каплях воды. Добавить 5 капель 25%-ного раствора аммиака. Как 
изменяется цвет раствора? Добавить к раствору 2-3 капли раствора суль­
фида аммония. Что выпадает в осадок?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
а) образования амминокомплекса никеля (координационное число никеля 
равно 6);
б) диссоциации комплексного соединения и комплексного иона;
в) взаимодействия полученного комплексного соединения никеля с суль­
фидом аммония. Объяснить механизм взаимодействия, пользуясь кон­
стантой нестойкости комплексного иона и произведением растворимо­
сти сульфида никеля (П).
ЗАНЯТИЕ №4
ТЕМА: Элементы IB и ПВ групп и свойства их соединений.
Цель занятия:
1. Систематизация и развитие знаний по химии элементов подгруппы ме­
ди и цинка и формирование на этой основе представлений о биологиче­
ской роли d-элементов I и П группы и применении их соединений в ме­
дицине и фармации.
2. Углубление и закрепление теоретических знаний по химии d-элементов 
I и П групп посредством индивидуального проведения лабораторных 
опытов.
3. Воспитание бережливого отношения к ценным реактивам (например, к 
нитрату серебра).
Целевые задачи: закрепить и развить навыки:
1) составления электронных формул атомов элементов i В и П В групп с 
указанием характерных степеней окисления для них, отмечая особенно­
сти электронных структур;
2) объяснения сходства и различия элементов подгруппы меди и цинка со 
щелочными и щелочноземельными металлами;
3) записи химических формул важнейших соединений (оксидов, гидро­
ксидов, простых и комплексных солей);
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4) сравнительной характеристики кислотно-основных и окислительно­
восстановительных свойств соединений элементов подгруппы меди и 
цинка: а) в разных с.о., б) одной группы;
5) записи уравнений в молекулярной и ионной формах следующих реак­
ций без изменения с.о.: а) комплексообразования, б) гидролиза солей, в) 
диссоциации в растворе амфотерных гидроксидов, г) взаимодействия 
амфотерных гидроксидов с кислотами и основаниями;
6) составления уравнений окислительно-восстановительных реакций;
7) объяснения токсического и бактерицидного действий соединений рту­
ти, меди, серебра, золота их химическими свойствами;
8) экспериментального изучения химических свойств d-элементов I и П 
групп и их соединений.
Значимость темы: закрепляются знания по химии элементов под­
группы меди и цинка, которые будут необходимы для изучения специаль­
ных дисциплин, а также для понимания фармацевтического применения 
соединений этих элементов и особенностей технологии изготовления ле­
карственных препаратов на их основе.
Медико-биологическое значение: Медь в организме содержится 
примерно в количестве 1,1 ммоль. Медь концентрируется в печени, голов­
ном мозге, крови. В виде ионов Cu+, Си2+ медь входит в важнейшие ком­
плексные соединения с белками (медь -  протеиды). Медь -  протеиды, по­
добно гемоглобину, участвуют в переносе кислорода. Медь активирует 
синтез гемоглобина, участвует в процессах клеточного дыхания, в синтезе 
белка, образовании костной ткани и пигмента кожных покровов. Ионы ме­
ди входят в состав медьсодержащих ферментов (оксидаз), которые катали­
зируют ОВР. Установлено, что накопление меди в организме способствует 
развитию хронического гепатита. Избыток меди отлагается в печени, моз­
ге, почках, глазах, вызывает тяжелое заболевание -  болезнь Вильсона.
Соли меди (все) ядовиты. Токсичное действие обуславливается тем, 
что медь образует с белками нерастворимые альбуминаты, образуя проч­
ную связь с аминным азотом и группой SH -  белков.
Серебро -  примесный микроэлемент, в организме содержится 
7,Зммоль Ag. Концентрируется в печени, гипофизе, эритроцитах, пигмент­
ной оболочке глаза. Как все тяжелые металлы, серебро попадая в организм, 
оказывает токсичное действие, т.к. соединяется с белками, содержащими 
серу, разрушает и свертывает их. В медицине препараты серебра исполь­
зуют наружно, как вяжущее, прижигающее, бактерицидное средство. Из 
неорганических соединений применяется AgN03 -  ляпис. Серебро исполь­
зуется для получения «серебряной воды», которую используют для лече­
ния ран, язв.
Цинк входит в состав большого числа ферментов и гормона инсули­
на. Он необходим для поддержания нормальной концентрации витамина А 
в плазме. Дефицит цинка вызывает замедление роста животных, наруше­
ние кожного и волосяного покрова, расстройства половой функции. Со­
гласно последним данным, цинк оказывает значительное влияние на син­
тез нуклеиновых кислот и участвует в хранении и передаче генетической 
информации.
Соли цинка обладают антисептическим действием, которое связано с 
образованием ионами цинка нерастворимых альбуминатов с белками мик­
роорганизмов. В зависимости от концентрации соединения цинка оказы­
вают дубящее, прижигающее, слабое антисептическое действие.
Многие соединения d -  элементов IB - НВ групп, особенно произ­
водные Zn, Cd, Hg, Ag оказывают токсичное действие на живые организ­
мы. Это связано с тем, что эти d -  элементы образуют с белками нераство­
римые соединения. Денатурация белков происходит в результате взаимо­
действия ионов тяжелых металлов с электронодонорными атомами серы 
группы SH, которая входит в состав белков:
SH S
/  /  \
R + Me2ł —♦ R Me + 2Н+
\  \  /
SH S
К занятию необходимо:
1.ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы:
1. Общая характеристика d-элементов I-й группы. Строение атомов, 
электронные формулы, изменение атомных и ионных радиусов и энер­
гий ионизации в подгруппе и по сравнению со щелочными металлами. 
Стандартные электродные потенциалы. Проявляемые степени окисле­
ния. Характер связей с другими элементами.
2. Медь, серебро, золото и их соединения. Нахождение в природе, получе­
ние. Физические и химические свойства свободных металлов. Соедине­
ния со степенью окисления +1. Соли. Хлорид меди (I). Галогениды се­
ребра, применение в фотографии. Важнейшие комплексные соединения 
Au и Си’. Соединения со степенью окисления +2. Оксид и гидроксид 
меди (П). Купраты. Соли катиона Си'’, их гидраты. Комплексные со­
единения Си2*. Аммиакаты. Соединения со степенью окисления +3. Ок­
сид и гидроксид золота (Ш), их амфотерность. Аураты и соли катиона 
Аи3+, гидролиз. Важнейшие соединения и комплексы Au” . Золотохло­
ристоводородная кислота. Окислительные свойства соединений золота 
и серебра.
3. Общая характеристика d-элементов 2-й группы. Строение атомов, 
электронные формулы, изменение атомных ионных радиусов и энергии 
ионизации в подгруппе атомных ионных радиусов и энергии ионизации 
в подгруппе и по сравнению со щелочноземельными металлами. Стан­
дартные электродные потенциалы. Проявляемые степени окисления, 
характер связи с другими элементами, особенности ртути.
4. Цинк, ртуть и их соединения. Нахождение в природе, получение, физи­
ческие свойства. Амальгамы. Химические свойства. Амфотерность 
цинка. Оксиды и гидроксиды. Цинкаты. Соли катионов Ме2+, раствори­
мость, гидролиз, термическая устойчивость. Особенности диссоциации 
солей ртути (П). Важнейшие комплексные соединения цинка и кадмия. 
Амидные производные и комплексные соединения Hg2+. Соединения 
ртути (I). Каломель. Применение соединений цинка и ртути в медицине.
2. ВЫПОЛНИТЬ задания №5, 8-13 (см. Вопросы для самоконтро­
ля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Элементы 1 В и II В групп и их соединения».
Литература: [1] Лекционный материал; [2] Глинка Н.Л. «Общая 
химия», 1980-88 гг., гл. XVII (§§200-202), гл. XIX (§§214-216); [3] 
Н.С.Ахметов “Общая и неорганическая химия”, 1981 г., часть 2, раздел 111, 
гл.8-9, с.619-638.
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
ПОДГОТОВЛЕННОСТИ К ЗАНЯТИЮ: 12345
1. Как изменяется химическая активность металлов в ряду: Cu-Au и Zn- 
Hg? Охарактеризовать их отношение к кислороду, воде, кислотам и ще­
лочам.
2. Как согласовать способность атомов d-элементов I группы проявлять 
валентность выше единицы с электронной структурой этих атомов?
3. Как изменяется кислотно-основной характер оксидов и гидроксидов ме­
таллов подгруппы меди и цинка:‘отношение их к воде, кислотам и ще­
лочам? В чем заключается различие между реакциями растворения 
Cu(OH)2 в разбавленных кислотах и в растворе аммиака?
4. Почему восстановительные свойства меди, серебра и золота выражены 
слабее, чем у щелочных металлов?
5. Какая из солей имеет большую степень гидролиза в 1 н. растворе:
а) ZnCl2 или [Zn(NH',)4]CI2;
б )  ZnCb или Na2[Zn(OH)4]?
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Написать уравнения гидролиза этой соли (в молекулярной и ионной 
форме).
6. Почему при действии 25% раствора аммиака происходит растворение 
осадка AgCl, в то время как осадок Agi не растворяется?
7. Можно ли определить в какой из пробирок без надписи находится 10% 
раствор ZnCI2, а в какой 10% раствор NaOH, если под руками нет ника­
ких дополнительных реактивов или индикаторов?
8. Что происходит при действии на комплексную соль [Ag(NH3)2]N03 рас­
творов:
а) гидроксида натрия,
б) иодида калия,
в) хлорида натрия,
г) сульфида натрия,
д) азотной кислоты,
е) цианида калия KCN?
Напишите уравнения реакций.
9. Составить уравнения реакций следующих превращений:
а) CuS04—+Cu—»Cu2+—>Cu(OH)2—>[Cu(NH3)4]2+—>Cu2+—>Си+
б) A g-A g+^ [Ag(NH3)2]+-A g N 0 3^ A gC l-[A g(S 20 3)2]3-
в) Zn2+—>Zn—>[Zn(OH)4]2‘—>Zn2+—>[Zn(NH3)4]2+—»Zn(OH)2
r) HgO-*Hg->HgCl2-*[HgCI4f^ H g -^ H g 2Cl2^ H gCI2^ [Hg(CN)4]22-.
10. Напишите уравнения реакций получения Na2[Zn(OH)4] из:
а) хлорида цинка,
б) гидроксида цинка,
в) оксида цинка,
г) цинка,
д) [Zn(NH3)4]Cl2.
11. Составьте уравнения реакций получения [Ag(NH3)2]N03, имея в качест­
ве исходных веществ металлическое серебро, азотную кислоту и амми­
ак. Какой объем аммиака (н.у.) необходимо взять для получения 0,2 
моль комплексного соединения серебра? (Ответ: 8,96 л).
12. Медь растворили в кислоте. К полученному раствору постепенно до­
бавляли раствор щелочи до прекращения образования осадка. Раствор 
слили с осадка, а к осадку добавили избыток водного раствора аммиака. 
Получили раствор ярко-синего цвета. Определите количество (моль) 
комплексного соединения меди в конечном растворе, если в опыте ис­
пользовали 6,4 г меди. (Ответ: 0,1 моль).
13. К 20 граммам смеси меди и цинка добавили раствор НС1 до полного 
прекращения выделения газа объемом 4,48 л (н.у.). Определите массу 
меди в смеси металлов. (Ответ: 7,0 г).
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Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Элементы I В и II В групп и их соединения»
Опыт 1. Взаимодействие меди с разбавленными и концентрирован­
ными кислотами.
Выполнение работы. В три пробирки поместить по кусочку меди и 
прибавить по 5-6 капель 2 н. растворов кислот: в первую -  хлороводород­
ной, во вторую -  серной, в третью -  азотной. Окрасился ли раствор в про­
бирках в сине-голубой цвет, характерный для иона Си~+?
Проделать аналогичный опыт с концентрированными кислотами -  
хлороводородной (плотность 1,19 г/см3), серной (плотность 1,84 г/см3) и 
азотной (плотность 1,4 г/см3) без нагревания и при нагревании (осторож­
но!). С какими кислотами взаимодействует медь?
Запись данных опыта. При написании уравнения реакции взаимо­
действия меди с разбавленной азотной кислотой, считать, что азотная ки­
слота восстанавливается до NO. Пояснить, почему медь не взаимодейству­
ет с хлороводородной кислотой и с разбавленной серной кислотой?
Написать уравнения реакций взаимодействия меди с концентриро­
ванными кислотами, считая, что концентрированная азотная кислота вос­
станавливается медью до оксида азота (IV), а серная -  до оксида серы (IV).
Опыт 2. Получение гидроксида меди (П) и исследование его свойств.
а) Получение гидроксида меди (П) и разложение его при нагрева­
нии
Выполнение работы. Внести в пробирку по 3-4 капли раствора 
сульфата меди (П) и 2 н. раствора щелочи. Отметить цвет выпавшего осад­
ка гидроксида меди (П). Осторожно нагреть пробирку с полученным осад­
ком. Как изменяется цвет осадка при превращении гидроксида меди (П) в 
оксид?
Написать уравнения реакций образования гидроксида меди (П) и его 
разложения.
б) Отношение гидроксида меди (П) к кислотам и щелочам
Выполнение работы. Получить в двух пробирках гидроксид меди
(П). К полученным осадкам прибавить в одну пробирку 5-6 капель 2 н. 
раствора соляной кислоты, в другую -  столько же 2 н. раствора щелочи.
Запись данных опыта. В каком случае происходит растворение 
осадка? Какой вывод можно сделать из этого опыта о свойствах гидрокси­
да меди (П)?
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Опыт 3. Получение малорастворимых солей меди (П).
а) П о л уч ен и е  сульф и да  м еди  (П)
Выполнение работы. В пробирку с раствором сульфата или хлорида 
меди (П) (2-3 капли) прибавить столько же сероводородной воды.
Запись данных опыта. Отметить цвет выпавшего осадка сульфида 
меди (П). Написать в молекулярном и ионном виде уравнение реакции его 
образования.
б) П о л уч ен и е  ги д р о к со к а р б о н а т а  м ед и  (П)
Выполнение работы. В пробирку с раствором сульфата меди (П) (2- 
3 капли) прибавить такое же количество раствора соды. Наблюдать выпа­
дение зеленого осадка гидроксокарбоната меди (СиОН)2СОз. Пояснить, 
почему при взаимодействии солей меди с раствором соды не выпадет 
средний карбонат меди?
Написать уравнение реакции взаимодействия сульфата меди (П) с 
содой при участии воды.
Опыт 4. Получение амминокомплекса меди (П).
Выполнение работы. В пробирку с раствором сульфата меди (П) (2- 
3 капли) прибавлять по каплям 2 н. раствор аммиака до полного растворе­
ния осадка основной соли (CuOH)2SC>4, выпавшего при добавлении первых 
капель раствора аммиака.
Отметить окраску исходного раствора сульфата меди и раствора, по­
лучившегося после растворения осадка.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
а) взаимодействия сульфата меди (П) с раствором аммиака с образованием 
основного сульфата меди (П);
б) растворения основного сульфата меди (П) в избытке аммиака с одно­
временным образованием комплексной соли и комплексного основания 
меди (П), учитывая, что координационное число Си'+ равно 4.
Опыт 5. Окислительные свойства оксида серебра (получение серебря­
ного зеркала).
Выполнение работы. В маленьком стаканчике нагреть до кипения 
25-50 мл воды, после чего отставить горелку. В пробирку внести 4-5 ка­
пель раствора нитрата серебра и прибавить 2-5 капель 2 н. раствора ам­
миака, встряхивая пробирку после прибавления каждой капли до раство­
рения выпавшего вначале осадка Ag20  (избегать избытка NHi). К получен­
ному прозрачному раствору прибавить 10%-ный раствор глюкозы
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С5Н6(ОН)?СНО в объеме, равном суммарному объему нитрата серебра и 
аммиака, находящихся в пробирке. Перемешать раствор и поставить про­
бирку в стаканчик с горячей водой. Через 2-3 мин. вынуть пробирку из 
стаканчика и, вылив раствор, ополоснуть ее водой из промывалки. Какое 
вещество выделилось из раствора на стенках пробирки?
Написать уравнение реакции, считая, что глюкоза переходит в глю­
коновую кислоту С5Н6(ОН)5СООН.
Опыт 6. Получение амминокомплексов серебра (I).
Выполнение работы. В четыре пробирки внести по 2 капли раство­
ра нитрата серебра. В одну пробирку добавить 2 капли хлорида калия, во 
вторую -  бромида калия, в третью -  иодида калия, в четвертую -  хромата 
калия К2СЮ4. Отметить цвета выпавших осадков. Добавить во все четыре 
пробирки по 3 капли 25%-ного раствора аммиака. Осадки каких веществ 
практически полностью растворились в аммиаке? Одинаково ли активно 
идет взаимодействие хлорида, бромида и иодида серебра с аммиаком?
Запись данных опыта. Написать в молекулярном и ионном виде 
уравнения реакций:
а) образования малорастворимых солей серебра;
б) растворения хлорида, бромида и хромата серебра в аммиаке с образова­
нием комплексных соединений, учитывая, что координационное число 
Ag+- иона равно 2.
На основании своих наблюдений и значений произведений раство­
римости галогенидов серебра объяснить различие их растворимости в ам­
миаке.
Опыт 7. Получение сульфитного и тиосульфатного комплексов сереб­
ра.
Выполнение работы. В пробирку с раствором нитрата серебра при­
бавлять по каплям раствора тиосульфата натрия NaiS^Oi и наблюдать рас­
творение выпавшего вначале осадка тиосульфата серебра.
Аналогично провести опыт взаимодействия нитрата серебра с суль­
фитом натрия.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций:
а) взаимодействия нитрата серебра с тиосульфатом натрия с тио­
сульфатом натрия с образованием тиосульфата серебра и с сульфатом на­
трия с выпадением в осадок сульфита серебра;
б) растворения осадков в избытке осадителя, считая, что SO 3 2' -ион и 
S2O r' -ион монодентатны, а координационное число Ag* - иона равно 2.
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Опыт 8. Гидроксиды цинка и кадмия и их свойства.
Выполнение работы. Налить в две пробирки по 3-4 капли раствора 
соли цинка, в две другие -  столько же раствора соли кадмия. В каждую 
пробирку добавлять по каплям 2 и. раствор щелочи до появления белых 
студенистых осадков гидроксидов. Испытать отношение полученных гид­
роксидов к кислотам и щелочам.
Запись данных опыта. Какой вывод можно сделать о свойствах 
гидроксидов цинка и кадмия? Написать уравнения реакций в молекуляр­
ной и ионной форме. Объяснить различие в свойствах гидроксидов.
Опыт 9. Гидролиз солей цинка и кадмия.
Выполнение работы. Поместить в одну пробирку несколько кри­
сталликов соли цинка, в другую -  столько же соли кадмия и растворить их 
в 1-2 каплях воды. Добавить в каждую пробирку по 2-3 капли раствор лак­
муса и слегка подогреть. В третью пробирку налить 2-3 капли раствора 
лакмуса и 1-2 капли воды и сравнить цвет содержимого этой пробирки и 
окраской полученных растворов. На какую реакцию среды указывает окра­
ска лакмуса в растворах солей? Написать в молекулярной и ионной форме 
уравнения процессов, вызывающих изменение окраски лакмуса.
Опыт 10. Комплексные соединения цинка и кадмия.
Выполнение работы. Поместить в пробирку 1 каплю раствора соли 
цинка и добавить 2 капли 2 н. раствора аммиака. Осадок какого вещества 
образовался? К полученному осадку приливать по каплям избыток раство­
ра аммиака до растворения осадка. Тот же опыт проделать с раствором со­
ли кадмия.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций, считая, что ха­
рактерным координационным числом для обоих ионов комплексообразо- 
вателей является 4. Написать уравнения диссоциации полученных ком­
плексных соединений и комплексных ионов, а также выражения констант 
их нестойкости.
4 ?
ЗАНЯТИЕ №5
ТЕМА: Элементы ША и IVA групп и свойства их соединений.
Цели занятия:
1) Систематизация и развитие знаний по химии р -элементов III-IV групп 
и формирование на этой основе представлений о применении простых 
веществ и соединений этих элементов в медицине и фармации.
2) Уяснение учебных целей и задач лабораторного практикума по химии 
р- элементов и роли его для дальнейшего изучения химических и спе­
циальных дисциплин.
3) Приобретение практических навыков получения и изучения химиче­
ских свойств соединений элементов III А и IV А групп.
Целевые задачи: закрепить и развить навыки:
1) общей характеристики р- элементов;
2) составления электронных формул атомов этих элементов и их анализа;
3) записи химических формул важнейших соединений элементов групп 
ША -  IVA в характерных с.о.;
4) сравнительной характеристики кислотно-основных и окислительно­
восстановительных свойств соединений элементов одной группы в оди­
наковой и разных с.о.;
5) записи уравнений реакций: а) комплексообразования; б) гидролиза со­
лей; в) кислотно-основного взаимодействия; г) окислительно­
восстановительных.
6) объяснения токсичности соединений свинца и оксида углерода (П) их 
химическими свойствами;
7) экпериментального изучения химических свойств соединений элемен­
тов IIIA-IVA групп.
Значимость темы: при изучении химии р- элементов III и IV групп 
закрепляются умения и навыки составления реакций гидролиза, комплек­
сообразования, кислотно-основного взаимодействия веществ, окислитель­
но-восстановительных реакций. Понимание причины биологической роли 
углерода, оксидов углерода (П) и (IV), а также других соединений элемен­
тов групп ША и IVА, некоторые из которых применяются в фармации и 
медицине, требуют знаний химии этих элементов и их соединений. Эти 
знания составят основу усвоения материала по биохимии, фармацевтиче­
ской химии, фармации и других специальных дисциплин.
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Медико-биологическое значение: Важным для будущего провизора 
является знание биологической роли элементов ША и IVA групп. Бор -  
концентрируется главным образом в легких, щитовидной железе, печени, 
селезенке, мозге, почках, сердечной мышце, входит в состав зубов и кос­
тей. Избыток бора угнетает амилазы, протеиназы, уменьшает активность 
адреналина. Бор участвует в углеродно-фосфатном обмене. Большое со­
держание бора в пище нарушает обмен углеводов и белков, приводит к 
возникновению энтеритов.
Алюминий -  (10'5%) концентрируется главным образом в сыворотке 
крови, легких, печени, костях, почках, ногтях, волосах, входит в структуру 
нервных оболочек мозга человека. Алюминий влияет на развитие эпители­
альной и соединительной тканей, на регенерацию костных тканей, влияет 
на обмен фосфора. Избыток алюминия тормозит синтез гемоглобина, т.к. 
благодаря высокой комплексообразующей способности алюминий блоки­
рует активные центры ферментов, участвующих в кроветворении. Есть 
данные, что алюминий может катализировать реакцию трансаминирования 
(перенос NH2 -  группы).
Элементы IVA группы. Для С, Si, Sn наиболее характерна с.о. +4, 
для Рв +2. В летучих гидридах ЭН4 с.о. —4. В живом организме С, Si, Ge 
находятся в с.о. +4, Sn и Рв с.о. +2.
Углерод является макроэлементом. Входит в состав всех тканей и 
клеток в форме белков, жиров, углеводов, витаминов, гормонов.
С 02 (углекислый газ) постоянно образуется в тканях организма в 
процессе обмена веществ и играет важную роль в регуляции дыхания и 
кровообращения. С 02 является стимулятором дыхательного центра. Боль­
шие концентрации С 02 (свыше 10%) вызывают сильный ацидоз - сниже­
ние pH крови, одышку и паралич дыхательного центра. Водородкарбонат- 
ная буферная система (Н2С 03 -  НСОС) является главной буферной систе­
мой плазмы крови.
СО -  угарный газ, проникая в легкие, быстро проходит через альвео­
лярно-капиллярную мембрану, растворятся в плазме крови, дифундирует в 
эритроциты и вступает в обратимое химическое взаимодействие с окис­
ленным и восстановленным гемоглобином. 
ньо2 + СО <-> НЬСО + о2
НЬ + СО *-* НЬСО
Образующийся карбонилгемоглобин НЬСО не способен присоеди­
нять к себе кислород. Вследствие этого становится невозможным перенос 
кислорода от легких к тканям.
Так как реакция взаимодействия оксигемоглобина с угарным газом 
обратима, то повышение в дыхательной среде парциального давления 0 2 
будет ускорять диссоциацию карбонилгемоглобина и выделение СО из ор­
ганизма. При отравлении организма СО используется железо восстанов­
ленное, которое резко ускоряет удаление СО из организма в виде Fe(CO)5.
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Олово и свинец. Неорганические соединения олова не очень ядови­
ты, а органические -  ядовиты. Все соединения свиниа (П), особенно рас­
творимые, ядовиты.
Олово относится к микроэлементам. Оно попадает в организм чело­
века с кислыми продуктами, консервированными в жестяных банках, по­
крытых слоем рлова: Sn + 2НА <-+ SnA2 + Н2
В форме соли олово поступает в организм и проявляет токсическое 
действие. Биологическая роль олова ещё окончательно не выяснена. В 
стоматологии используют пломбировочные материалы, содержащие олово. 
Например, серебряная амальгама содержит 28% олова, используется для 
изготовления пломб. SnF2 -  используется, как средство против кариеса зу­
бов.
Соединения свинца влияют на синтез белка, энергетический баланс 
клетки и её генетический аппарат. Свинец депонируется, в основном, в 
скелете (до 90%) в форме трудно растворимого фосфата:
ЗРв2+(р) + 2Р043(р) = Рв3(Р04):|
Массовая доля свинца в организме 10'6%. Безопасным для человека 
считают суточное потребление 0,2 - 2  мг свинца.
Рв(СНзСОО)2-ЗН20  -  ацетат свинца -  используется, как вяжущее, ан­
тисептическое средство, РвО входит в состав свинцового пластыря.
Кремний относится к примесным микроэлементам. Накапливается в 
печени, надпочечниках, хрусталике. В организм в основном поступает че­
рез легкие в виде пыли Si02. С нарушением обмена кремния связывают 
возникновение гипертонии, ревматизма, малокровия. При систематиче­
ском воздействии на легкие пыли, содержащей частицы угля, кремния, 
алюминия, возникают заболевания -  пневмокониозы, при действии уголь­
ной пыли -  антракоз, кремниевой-силикоз, А1-алюминоз.
К занятию необходимо:
1.ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы:
1. Общая характеристика р-элементов.
2. Общая характеристика элементов Ш А группы.
3. Бор. Нахождение в природе, получение, химические свойства. Бориды, 
бороводороды, галогениды бора: их получение и свойства. Борный ан­
гидрид и борная кислота. Бораты, тетраборат натрия. Эфиры борной ки­
слоты.
4. Алюминий. Нахождение в природе, получение, химическая активность. 
Оксид и гидроксид алюминия, их свойства. Галогениды. Квасцы.
5. Общая характеристика элементов группы IV А.
6. Углерод, его аллотропия. Активированный уголь. Карбиды. Соединения 
с галогенами, фреоны. Оксиды углерода, их свойства. Угольная кислота
и её соли. Карбамид. Карбонилы металлов. Сероуглерод. Цианистово­
дородная кислота, цианиды. Цианаты и тиоцианаты.
7. Кремний, его отличия от углерода, свойства. Силициды. Соединения с 
водородом, их свойства. Оксид кремния (IV). Кремневая кислота. Сили­
каты, алюмосиликаты. Кремнийорганические соединения.
8. Элементы подгруппы германия. Общая характеристика. Соединения с 
галогенами, их свойства. Оксиды и гидроксиды: их получение и свойст­
ва. Соли. Тиосоли олова и германия.
2. ВЫПОЛНИТЬ задания №5, 8, 9-15 (см. Вопросы для самокон­
троля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Элементы III А и IV А групп и их соедине­
ния».
Литература: [1] Лекционный материал; [2] Глинка Н.Л. «Общая 
химия», 1980-88 гг., гл. XX (§§217-219), гл. XV (§§152-157, 178-181, 186- 
188); [3] Ахметов Н.С. “Общая и неорганическая химия”, 1981 г., часть 2, 
раздел П, гл.5 (§§1-3), гл.6 (§§1-3).
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
ПОДГОТОВЛЕННОСТИ К ЗАНЯТИЮ:
1. Как объяснить, что свободные атомы бора и алюминия, имея один не­
спаренный электрон, в большинстве случаев проявляют валентность 
равную трем?
2. Почему алюминий вытесняет водород из воды только в щелочном рас­
творе и может растворяться в водных растворах МН4С1 и Na2C 03?
3. Как практически убедиться в амфотерных свойствах алюминия, оксида 
и гидроксида алюминия? Написать уравнения соответствующих реак­
ций.
4. Для частиц [ВН4]', [А1(ОН)6]'1_, СС14, С 02, [SiF6]1 2 3456’ указать:
а) тип гибридизации атомных орбиталей центрального атома;
б) пространственную конфигурацию частиц.
5. Какая из солей сильнее подвергается гидролизу:
а) SnCb, SnCI4, Na2[Sn(OH)4], Na:[Sn(OH)6];
б) Na2C 03 или NaHCOj?
Написать уравнения реакций гидролиза этой соли. Почему при повы­
шенной кислотности желудочного сока применяется NaHC03, а не 
Na2C 03?
6. Могут ли существовать совместно в растворе:
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а) SnCI; и FeCI2;
б) SnCb и FeCI3:
в) SnCI2 и Cu;
г) Sn и СиСЬ?
Написать уравнения возможных реакций.
7. Какой элемент подгруппы германия и в какой с.о. образует гидроксид:
а) наиболее основного характера;
б) наиболее кислотного характера?
8. Закончить уравнения реакций и расставить коэффициенты;
а) В2Н6 + КМп04 + H2S04 — Н3В03 + ...
б) SnCI2 + К2Сг20 7 + HCI -> H2[SnCl6] + ...
в) Мп02 + Рв02 + HN03 —> Н тп04 + ...
9. Составить уравнения реакций следующих превращений:
а) В —*Mg3B2-^B2H6—>В20 3—>Na2B40 7—»Н3В 03
б) А120 3—А1-*А13+-+А1(0Н)2+->[А1(0Н)6]3'->А13+
в) Рв—►Рв022'—>Рв2+—>Рв02—>Рв2+—>PbS—»Рв°—>[Рв(ОН)6]4'
10. Напишите уравнения реакций получения Na2[Sn(OH)4] из:
а) оксида олова (П),
б) гидроксида олова (П),
в) олова,
г) хлорида олова (П),
д) оксида олова (IV),
е) сульфида олова (П).
11. Составьте уравнения реакций получения станнита калия, имея в качест­
ве исходных веществ металлическое олово, серную кислоту и раствор 
щелочи.
12. Вычислите молярную концентрацию эквивалента соляной кислоты в 
растворе, если на реакцию с 1,907 г Na2B4O7*10H2O израсходовано 0,2 л 
раствора НО. (Ответ: 0,5 моль*экв/л).
13. Сколько граммов ортоборной кислоты и сколько литров водорода (н.у.) 
образовалось при взаимодействии 15 граммов диборана В2НЬ с водой? 
(Ответ: 67,1 г; 72, 97 л).
14. Растворимость сульфата свинца(П) в воде при 25°С равна 1,4* 1О'молы'л. Определи­
те константу растворимости (произведение растворимости) этой соли при данной 
температуре. (Ответ: 1 ,%• 10 s).
15. Какой объем 1,0 М КОН необходимо добавить к 0,4 л 0,1 М SnCl2, что­
бы полностью перевести хлорид олова (П) в тетрагидроксо(П)станнат 
калия? (Ответ: 0,08 л).
5(1
Учебно-исследовательская работа (УИРС):
«Элементы III А и IV Л групп и их соединения»
Опыт 1. Получение ортоборной (борной) кислоты.
Выполнение работы. В пробирку с 5-6 каплями горячего насыщен­
ного раствора буры NajB ^'lO bB O  внести 2-3 капли концентрированной 
H2S04. Отметить быстрое выпадение кристаллов борной кислоты.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции получения 
борной кислоты из тетрабората натрия и серной кислоты. Солью какой ки­
слоты является тетраборат натрия? Написать формулу этой кислоты.
Опыт 2. Окрашивание пламени борной кислоты.
Выполнение работы. Накалить в пламени горелки фарфоровую па­
лочку, отметить цвет пламени. Опустить накаленную палочку в порошок 
борной кислоты и вновь внести в пламя (у края внешнего конуса). Какую 
окраску пламени дает борная кислота?
Опыт 3. Гидролиз тетрабората натрия.
Выполнение работы. В пробирку с 5-6 каплями нейтрального рас­
твора лакмуса добавить 3-4 капли раствора Na2B40 7. Как изменилась окра­
ска лакмуса?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакции ступенчатого 
гидролиза тетрабората натрия, учитывая, что в результате первой ступени 
гидролиза образуется ортоборная кислота и метаборат натрия NaBO: и по 
второй ступени -  ортоборная кислота и едкий натр.
Опыт 4. Растворение алюминия в водном растворе щелочи.
Выполнение работы. Внести в пробирку полоску алюминиевой 
фольги и добавить 3-4 капли воды. Нагреть пробирку на водяной бане. На­
блюдается ли выделение водорода? Добавить в пробирку 5-8 капель 2 н. 
раствора едкого натра. Отметить интенсивное выделение водорода. Напи­
сать уравнение реакции.
Опыт 5. Гидроксид алюминия, его получение и свойства.
Выполнение работы. В две пробирки внести по 2-3 капли раствора 
соли алюминия и по 2-3 капли 2 н. раствора едкого натра до образования 
осадка гидроксида алюминия. В одну пробирку к полученному осадку 
прибавить 3-5 капель 2 н. раствора хлороводородной кислоты, в другую -  
столько же 2 н. раствора едкого натра. Что происходит в обоих случаях?
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Запись данных опыта. Сделать вывод о свойствах гидроксида алю­
миния.
Написать уравнения реакций: получения гидроксида алюминия и его 
взаимодействия с хлороводородной кислотой и едким натром, учитывая, 
что в щелочной среде образуется комплексный анион [А!(ОН)6]1_. Указать 
названия полученных соединений алюминия.
Опыт 6. Гидролиз хлорида алюминия.
Выполнение работы. В пробирку внести 5-6 капель нейтрального 
раствора лакмуса и 1-3 капли раствора хлорида алюминия. Отметить, как 
изменилась окраска лакмуса и объяснить причину этого изменения.
Запись данных опыта. Написать в молекулярном и ионном виде 
уравнение реакции гидролиза, протекающего преимущественно по первой 
ступени. Почему гидролиз этой соли не протекает до конца? Как можно 
уменьшить степень гидролиза этой соли?
Опыт 7. Гидролиз карбоната и гидрокарбоната натрия.
Выполнение работы. В две пробирки внести по 3-4 капли раствора 
фенолфталеина. В одну из пробирок добавить 1 -2 капли раствора карбона­
та натрия, в другую -  такое же количество раствора гидрокарбоната на­
трия. Отметить различие в окраске фенолфталеина.
Запись данных опыта. Написать в молекулярном и ионном виде 
уравнения реакции гидролиза первой и второй соли. В каком случае гид­
ролиз протекает слабее? Почему?
Опыт 8. Гидроксид олова (П) и его свойства.
Выполнение работы. В две пробирки внести по 2-4 капли раствора 
хлорида олова (П). В каждую пробирку добавить по 2-5 капель 2 н. раство­
ра едкого натра до образования осадка, не давая избытка. К полученному 
гидроксиду олова добавить: в первую пробирку -3 -5  капель 2 н. раствора 
хлороводородной кислоты, во вторую -  столько же 2 н. раствора едкого 
натра. Растворы размешать стеклянной палочкой или осторожно встряхи­
вать пробирки в обоих случаях до растворения осадков.
Запись данных опыта. Отметить наблюдаемые явления и сделать 
вывод о свойствах гидроксида олова (П). Написать уравнения реакций: по­
лучения гидроксида и его взаимодействия с кислотой и щелочью, учиты­
вая, что в щелочном растворе образуются комплексный анион [Sn(OH)4]'' - 
тетрагидроксостанната (П). Какие ионы олова находятся преимущественно 
в растворе при рН<7? При рН>7?
Опыт 9. Восстановительные свойства соединений олова (П).
Выполнение работы. В две пробирки внести по 1-2 капли раствора 
хлорида железа (Ш) и гексацианоферрата (Ш) калия Ki[Fe(CN)6] (реактив 
на ион Fe2+). В обе пробирки добавить воды. Отметить окраску получен­
ных растворов. Одну пробирку сохранить для сравнения, в другую доба­
вить 2-3 капли раствора хлорида олова (П) и наблюдать в ней появление 
синей окраски вследствие образования Fe3[Fe(CN)6]2. Почему нет синей 
окраски в первой пробирке?
Написать уравнения протекающей окислительно-восстановительной 
реакции и реакции образования гексациано(Ш)феррата железа (П).
Опыт 10. Гидроксид свинца (П) и его свойства.
Выполнение работы. В две пробирки поместить по 2-3 капли рас­
твора соли свинца и добавить в каждую по несколько капель 2 н. раствора 
едкого натра до выпадения осадка. Исследовать свойства полученного 
гидроксида свинца, добавив в одну пробирку несколько капель 2 н. рас­
твора азотной кислоты, в другую -  2 н. раствора едкого натра. Размешать 
растворы стеклянной палочкой или осторожно встряхивать пробирки до 
растворения осадков в обоих случаях.
Запись данных опыта. На основании результатов опыта сделать 
вывод о свойствах гидроксида свинца. Написать уравнения реакций полу­
чения гидроксида свинца и его растворения в кислоте и в щелочи, учиты­
вая образование в щелочной среде комплексного аниона РЬ[ОН)6]4" - гекса- 
гидроксоплюмбата (П). Почему в данном опыте следует пользоваться 
азотной кислотой, а не хлороводородной или серной?
Опыт 11. Окислительные свойства оксида свинца (IV).
а) О к и сл ен и е сул ьф а т а  х р о м а  (Ш )
Выполнение работы. В пробирку внести один микрошпатель Рв02 и 
добавить 10 капель 40%-ного раствора едкого натра. Пробирку нагреть на 
водяной бане или закрепить в штативе и осторожно нагреть на спиртовке. 
В горячий раствор внести 1 каплю раствора сульфата хрома (Ш) и снова 
нагреть пробирку. Отметить появление желтой окраски раствора, харак­
терной для иона СЮ*2'.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции, учитывая что 
сульфат и хромат свинца (П), малорастворимые в воде, растворимы в ед­
ких щелочах с образованием гексагидроксоплюмбатов (П).
б) Окисление иодиди калия
Выполнение работы. В пробирку внести один микрошпатель по­
рошка оксида свинца (IV), 3-5 капель 2 н. раствора серной кислоты и 5-6 
капель раствора иодида калия. Нагреть пробирку маленьким пламенем 
спиртовки или на водяной бане. Отметить изменение цвета раствора. Пе­
ренести стеклянной палочкой каплю этого раствора в пробирку с 8-10 кап­
лями раствора крахмала. Отметить появление синей окраски.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции взаимодейст­
вия оксида свинца (IV) с иодидом калия в кислой среде.
ЗАНЯТИЕ №6
ТЕМА: Элементы V А группы и свойства их соединений.
Элементы VI А и VII А групп и свойства их соединений.
Цели занятия:
1) Систематизация и углубление знаний по химии р -элементов V, VI и VII 
групп группы и формирование на этой основе представлений о биоло­
гической роли элементов подгруппы азота, галогенов, кислорода и серы 
и применении их соединений в медицине и фармации.
2) Углубление и закрепление теоретических знаний по химии р- элементов 
V, VI и VII групп посредством индивидуального проведения лабора­
торных опытов.
3) Закрепление навыков работы в химической лаборатории с оксидом азо­
та (IV) и концентрированными растворами аммиака и азотной кислоты, 
с сероводородом, оксидом серы (IV) и галогенами.
Целевые задачи:
Закрепить и развить навыки:
1) общей характеристики р- элементов V, VI и VII групп группы, форм и 
свойства их соединений по положению в периодической системе;
2) записи электронных формул атомов этих элементов и их анализа (кова­
лентность, к.ч., типы химических связей в соединениях);
3) записи химических формул важнейших соединений азота, фосфора и 
элементов подгруппы мышьяка в характерных с.о.;
4) давать сравнительную характеристику кислотно-основных и окислительно­
восстановительных свойств соединений галогенов и элементов подгруппы ки­
слорода в разных с.о.;
5) записи уравнений реакций: а) ионного обмена (кислотно-основное 
взаимодействие, гидролиз); б) окислительно-восстановительных;
6) экперименгального изучения химических свойств соединений элементов V, VI и 
VIIA группы.
Значимость темы: азот и фосфор -  важнейшие биогенные элемен­
ты, являются органогенами и выполняют важнейшую роль в основных 
процессах жизнедеятельности организма. Знание свойств аммиака состав­
ляет основу понимания химии аминокислот, знание фосфорных кислот и 
фосфатов является фундаментом изучения действия в организме АТФ и 
АДФ. Многие соединения элементов VA группы применяются в фармации 
и медицине. Поэтому полученные знания и навыки по данной теме будут 
необходимы при дальнейшем изучении специальных дисциплин, а также в 
профессиональной деятельности провизора.
Кислород, сера, хлор и йод -  биогенные элементы, имеющие важное 
значение для нормальной жизнедеятельности организма. Многие соедине­
ния элементов VIA и VIIA групп физиологически активны, что определя­
ется их химическими свойствами. Поэтому полученные знания по данной 
теме будут необходимы для дальнейшего изучения специальных дисцип­
лин, а также в профессиональной деятельности провизора.
Азот по содержанию в организме -  (3,1%) относится к макроэлемен­
там: входит в состав АК, белков, витаминов, гормонов. В биомолекулах 
азот образует ковалентные связи с атомами водорода и углерода. Во мно­
гих металлоферментах атомы азота по донорно-акцепторному механизму 
связывают неорганическую и органическую части молекулы.
Фосфор входит в состав белков, нуклеиновых кислот, АТФ. Фосфор 
является основой скелета животных и человека (Са3(Р04)2) и зубов. Фос­
фатная буферная система является одной из основных буферных систем 
крови. Сахара и жирные кислоты не могут быть использованы клетками в 
качестве источников энергии без предварительного фосфорилирования. 
Обмен фосфора в организме тесно связан с обменом кальция. При умень­
шении содержания неорганического фосфора в крови увеличивается со­
держание кальция. Фосфорорганические соединения, содержащие связь С 
-  Р, являются сильными нервно-паралитическими ядами.
Мышьяк (10 °%) является микроэлементом, концентрируется в пече­
ни, почках, селезенке, легких, костях. Больше всего его содержится в моз­
говой ткани и в мышцах. Из костей и волос не выводится в течении не­
скольких лет. Эта особенность используется в судебной экспертизе для 
выяснения вопроса об отравлении соединениями мышьяка. Определение 
мышьяка в биоматериале проводят по реакции Марша: к биопрепарату до­
бавляют цинк и соляную кислоту. Выделяющийся водород восстанавлива-
ет любое соединение мышьяка до AsH3, при разложении которого образу­
ется черный налет As:
As:0 3 + 6Zn + 12НС1 = 2AsH3 + 6ZnCI2 + 3H20  
2AsH3 = 2As + 3H2.
Соединения мышьяка ядовиты: токсичность действия обусловлива­
ется блокированием сульфгидрильных групп ферментов.
Сурьма и висмут являются микроэлементами (10'6), физиологиче­
ская и биологическая роль которых практически не выяснена. При попада­
нии большинства соединений висмута и сурьмы в желудочно-кишечный 
тракт, они практически не оказывают ядовитого действия. Это связано с 
тем, что соли сурьмы и висмута подвергаются гидролизу с образованием 
малорастворимых продуктов, которые не всасываются через стенки ки­
шечника. На этом основано применение висмута нитрата основного, как 
вяжущего антисептического средства Bi(0H)2N 03.
Кислород входит в состав всех жизненно важных органически ве­
ществ: белков, жиров, углеводов. Без кислорода невозможны процессы 
дыхания, окисления АК, жиров, углеводов. Окисление кислородом пита­
тельных веществ служит источником энергии, необходимой для работы 
органов и тканей живых организмов. Кислород способен к образованию 
так называемых оксигенильных комплексов с различными веществами. 
Примерами их может быть оксигемоглобин и оксигемоцианин, которые 
являются переносчиками кислорода в живых организмах. В этих соедине­
ниях кислород выступает в качестве донора е .
HbFe2+ + 0 2 — HbFe:+0 2
HbCu2+ + 0 2 -» HbCu2+ 0 2.
В других соединениях в организме кислород участвует в образова­
нии водородных связей.
Сера -  макроэлемент, суточная потребность 4-5 грамм, входит в со­
став белков, АК (цистин, цистеин, метионин), гормона инсулина, в вита­
мин В|. Накапливается в волосах, костях, нервной ткани. АК, содержащие 
серу, имеют тиоловые -SH группы; в организме они окисляются до суль­
фатов, свободной серы, тиосульфатов (S20 32 ). Образующаяся в организме 
серная кислота принимает участие в связывании и обезвреживании многих 
соединений, образуя с ними безвредные вещества.
Селен относится к микроэлементам. Концентрируется в печени и 
почках, как аналог серы, замещает её в различных соединениях. Селен в 
комплексе с АК входит в состав некоторых ферментов.
В последнее время появились данные о взаимосвязи между высоким 
содержанием селена в рационе питания и низкой смертностью от рака. В 
больших дозах селен токсичен, т.к. при распаде соединений селена в орга­
низме образуется очень ядовитый диметилселен, СН3 -  Se -  СН3. Биологи­
ческая роль Те и Ро не выяснена.
Хлор: Ионы хлора активируют некоторые ферменты, участвуют в 
поддержании осмотического давления. Суточная потребность NaCI для
56
взрослого человека 5-10 грамм. NaCI необходим для выработки HCI, ионы 
хлора создают благоприятную среду для действия ферментов желудочного 
сока. Ионы СГ не обладают токсичным действием, но С12 является токсич­
ным веществом.
Йод является незаменимым биогенным элементом. Влияет на синтез 
белков, жиров, гормонов. В организме содержится примерно 25 мг йода. 
Больше половины его находится в щитовидной железе. Почти весь йод 
входит в состав гормонов и только 1% йода содержится в виде Г.
К занятию необходимо:
1.ИЗУЧИТЬ следующие программные вопросы:
1. Общая характеристика элементов VA, VIA и VIIA группы.
2. Азот. Нахождение в природе, получение, строение молекулы. Физиче­
ские и химические свойства.
Аммиак: получение, строение молекулы, свойства. Аммиакаты. Соли 
аммония, их растворимость, гидролиз, термическое разложение. 
Гидразин, гидроксиламин, азотистоводородная кислота. Амиды и нит­
риды.
Оксиды азота, строение молекул, свойства. Азотистая кислота.
Азотная кислота и нитрат- ион, электронная структура. Окислительные 
свойства. «Царская водка». Применение азота в медицине.
3. Фосфор. Нахождение в природе, биологическая роль, получение, строе­
ние молекулы, свойства.
Фосфиды, фосфин, соединения с галогенами, их гидролиз.
Оксиды фосфора, получение, строение молекул, свойства. 
Фосфорноватистая и фосфористая кислоты: строение молекул, свойст­
ва. Фосфорные кислоты, их соли, свойства.
3. Элементы подгруппы мышьяка. Общая характеристика. Гидриды. Реак­
ция Марша. Соединения с галогенами, их свойства. Оксиды, гидрокси­
ды, их получение, кислотно - основные свойства. Мышьяковые кисло­
ты, их соли, свойства. Сурьмяная кислота и её соли. Висмутаты. Окис­
лительно-восстановительные свойства соединений Э(Ш) и 3(V). Тиоар- 
сенаты и тиоантимонаты.
4. Кислород. Нахождение в природе, биологическая роль, применение в 
медицине. Особенности электронной структуры молекулы кислорода. 
Химическая активность. Озон, химическая активность, применение.
5. Сера. Нахождение в природе. Аллотропные модификации серы. Хими­
ческие свойства. Применение в медицине и фармации. Сероводород, 
сульфиды. Получение. Кислотные и окислительно-восстановительные 
свойства. Сульфиды металлов, их растворимость в воде и гидролиз. Со­
единения серы с галогенами. Кислородные соединения серы. Оксид
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серы (IV). Сульфиты, их свойства. Хлористый сульфурил. Сернистая 
кислота. Оксид серы (VI). Серная кислота и сульфат-ион, их стереохи­
мия. Кислотные и окислительно-восстановительные свойства. Олеум. 
Пиросерная кислота. Сульфаты, их свойства. Пероксомоносерная и пе- 
роксодисерная кислоты, персульфаты, их окислительные свойства. Тио- 
сульфаты, получение, реакции с кислотами, окислителями и комплексо- 
образователями. Политионаты.
6. Селен. Теллур. Общая характеристика. Оксиды и кислоты селена и тел­
лура, их КО и ОВ свойства. Селеновая кислота. Селениды и теллуриды.
7. Простые вещества, их химическая активность. Особые свойства фтора.
8. Соединения галогенов с водородом. Получение. Кислотно-основные и 
окислительно-восстановительные свойства. Соли галогеноводородных 
кислот, их свойства и применение в медицине и фармации.
9. Кислородные соединения гаюгенов. Оксиды, их свойства. Взаимодейст­
вие галогенов с водой и водными растворами щелочей. Кислородные 
кислоты хлора и их соли. Устойчивость, изменение кислотных и окис­
лительно-восстановительных свойств в зависимости от степени окисле­
ния хлора. Хлорная известь. Хлораты, броматы и йодаты. Применение в 
фармации, медицине, санитарии.
2. ВЫПОЛНИТЬ задания №11, 21-26 (см. Вопросы для самокон­
троля).
3. ПОДГОТОВИТЬСЯ к выполнению лабораторной учебно­
исследовательской работы «Элементы V А группы и их соединения», 
«Элементы VIA и VIIA групп и их соединения».
Литература: [1] Лекционный материал; [2] Глинка НЛ. «Общая химия», 
1980-88 гт„ гд XIV (§§136-142, 145-147, 149-151); пл. ХП, ХШ, §§118-135; [3] 
Н.С.Ахметов “Общая и неорганическая химия”, 1981 г., часть 2, раздел П, гл.4 (§§1-3); 
гл.2 (§§2-4), гл. 3 (§§ 1-3).
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
ПОДГОТОВЛЕННОСТИ К ЗАНЯТИЮ:
1. Какие соединения азота и фосфора в химических реакциях могут быть 
только: а) окислителями; б) восстановителями; в) окислителями и вос­
становителями. Примеры.
2. Написать уравнения реакций, характерных для аммиака: присоедине­
ния, замещения, окисления, комплексообразования.
3. В каких случаях водный раствор аммиака нельзя использовать для оса­
ждения труднорастворимых гидроксидов металлов?
4. Чем обусловлена более сильная, чем у азотной кислоты, окислительная 
способность «царской водки»?
5. Охарактеризовать окислительные свойства разбавленной и концентри­
рованной азотной кислоты при взаимодействии с неметаллами и метал­
лами различной активности. Примеры. Можно ли получить водород при 
окислении металла азотной кислотой?
6. Изобразить структурные формулы кислородосодержащих кислот фос­
фора, указать их основность, с.о. и ковалентность фосфора.
7. Охарактеризовать растворимость и гидролиз фосфатов. Какую среду 
имеют разбавленные водные растворы фосфата, гидро- и дигидрофос­
фата калия?
8. Как изменяется характер оксидов и гидроксидов элементов (с.о. = +3, 
+5) в подгруппе мышьяка? Объясните.
9. Написать уравнения реакций гидролиза нитратов сурьмы и висмута. 
Как можно уменьшить гидролиз этих солей?
10. В растворе одновременно находятся ионы Sb3+ и Bi3+. Действием каких 
реактивов можно разделить эти ионы?
11. Составить уравнения реакций следующих превращений:
а) N2->NH3-»N0->N02->NOj'—N H /
б) Р—>РНз—>Р205—>Н3Р04—>Р—>H2P02
в) Bi—>Bi3+—>ВЮ3'—»Bi3+—>(ВЮ)+—>-Bi3+—>Bi
12. Может ли кислород иметь положительные с.о., равные +1, +2 и выше. 
Примеры.
13.Объяснить различие в химической активности атомарного кислорода, 
0 2 и 0 3. Как можно получить кислород в атомарном состоянии?
14. Составьте энергетическую диаграмму распределения электронов по мо­
лекулярным орбиталям в молекуле 0 2 и молекуле F2.
15. Написать уравнение ступенчатой диссоциации сероводородной кисло­
ты. Как будет смещаться равновесие при добавлении: а) серной кисло­
ты; б) нитрата свинца; в) щелочи? Объяснить.
16. Как изменяется восстановительная способность и сила кислот в ряду 
галогеноводородных кислот? Чем объясняется довольно высокая тем­
пература кипения HF по сравнению с другими галогеноводородами?
17. Какое из водородных соединений H2S, H2Se, Н2Те:
а) наиболее устойчиво термически;
б) более сильный восстановитель;
в) при растворении в воде образует более сильную кислоту?
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18.Как изменяется устойчивость, кислотные свойства и окислительно­
восстановительная активность в ряду:
а) H2SO,, H2Se03, Н2Те03;
б) H2S04, H2Se04, Н2Те04?
19.Охарактеризовать окислительные свойства разбавленной и концентри­
рованной серной кислоты. Примеры.
20.Охарактеризовать растворимость и гидролиз сульфидов, сульфитов, 
сульфатов. Какая из солей более сильно подвергается гидролизу: Na2S, 
Na,SO,, Na2S04?
2 1.Закончить уравнения реакций и расставить коэффициенты:
а) Na2S03 + К2Сг20 7 + H2S04 — ...
б) KJ + Н20 2 + H2S04 — ... -
в) NaCIO + Сг20 3 + NaOH — ...
22.Составьте уравнения реакций следующих превращений:
а) H2S04—>H2S—>S02—*S032'—»S042’—>S—>H2S—>S042'
б) H2Se—»Se—♦Se02—>Se032'—>Se042—>Se02
в) СГ—С12-ЮСГ—C103'-»C!04‘- > C I C I 2.
23.Определите массовую долю пероксида водорода в растворе, если при 
разложении Н20 2, содержащегося в 200 граммах раствора, выделилось 
5,6 л кислорода (н.у.). (Ответ: 8,5%).
24. Какие объемы сероводорода и оксида серы (IV) вступили в реакцию 
(н.у.), если при их взаимодействии образовалось 200 граммов серы? 
(Ответ: 46,66 л и 93,32 л).
25. Сколько граммов бромной воды потребуется для окисления 15,2 г 
сульфата железа (П) в сернокислом растворе, если в 100 г воды раство­
ряется при 20°С 3,6 граммов Вг2? (Ответ: 222,0 г).
26. Сколько граммов иода выделится, если в реакцию с иодидом калия в 
сернокислом растворе вступило 0,2 л 0,05 М раствора КМп04? (Ответ: 
6,35 г).
Учебно-исследовательская работа (У И PC):
«Элементы VA групп и их соединения»
Опыт 1. Восстановительные свойства аммиака.
Выполнение работы. В две пробирки внести раздельно по 3-4 капли 
растворов: а) перманганата калия; б) дихромата калия. В каждую из про­
бирок добавить по 3-5 капель 25%-ного раствора аммиака. В каждом слу­
чае растворы слегка подогреть до изменения их окраски.
Запись данных опыта. Написать соответствующие уравнения реак­
ций, учитывая, что в каждом случае аммиак окисляется до молекулярного
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азота, КМп04 восстанавливается до Мп02, а К.2Сг20 7 -  до Ср О;. Во всех 
случаях отметить изменение окраски растворов.
Опыт 2. Гидролиз солей аммония.
Выполнение работы. В три пробирки налить по 5-6 капель ней­
трального раствора лакмуса. В каждую из пробирок раздельно добавить по 
2-3 микрошпателя кристаллов хлорида, нитрата и ацетата аммония. Каж­
дый раствор перемешать чистой стеклянной палочкой.
Запись данных опыта. Отметить изменение окраски лакмуса в каж­
дом случае. Написать в молекулярном и ионном виде соответствующие 
уравнения реакций гидролиза солей.
Опыт 3. Оксид азота (Ш) и соли азотистой кислоты.
а) Получение оксида азота (Ш) и его разложение
Выполнение работы. Внести в пробирку 3-4 капли насыщенного
раствора нитрита калия и добавить одну каплю 2 н. раствора серной кисло­
ты. Отметить появление в растворе голубой окраски N20 3, который являет­
ся ангидридом неустойчивости азотистой кислоты. Объяснить образование 
над раствором бурого газа.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций взаимодейст­
вия нитрита калия с серной кислотой, протекающего с образованием N20 3 
и распада образовавшегося оксида N20 3 на NO и N 02 (реакция диспропор­
ционирования).
б) Восстановительные и окислительные свойства нитритов
Выполнение работы. В три пробирки внести по 3-4 капли: в первую
-  иодида калия, во вторую -  перманганата калия, в третью -  дихромата ка­
лия. Во все пробирки добавить по 2-4 капли 2 н. раствора серной кислоты 
и 4-5 капель раствора нитрита калия.
Запись данных опыта. Отметить изменение окраски растворов в 
каждом случае. Написать уравнения протекающих реакций, учитывая, что 
в первой пробирке нитрит калия восстанавливается до NO, во второй -  
К.Мп04 переходит в сульфат марганца (П), в третьей К2Сг207 -  в сульфат 
хрома (Ш). В какое соединение переходит при этом нитрит калия? Указать, 
в каком случае он является окислителем, в каком восстановителем? Поче­
му нитриты могут проявлять те и другие свойства?
Опыт 4. Окислительные свойства азотной кислоты.
Выполнение работы. Внести в пробирку 3-4 капли концентриро­
ванной азотной кислоты (плотность 1,4 г/см’) и маленький кусочек медной
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стружки. В другую пробирку внести 2 капли раствора азотной кислоты 
(плотность 1,12 г/см3) и 2 капли воды. Полученный раствор размешать 
стеклянной палочкой, после чего внести в него также кусочек медной 
стружки. Пробирку с разбавленной азотной кислотой слегка подогреть. 
Обе пробирки держать на белом фоне. Отметить различие течения реакций 
в обоих случаях.
Запись данных опыта. Какой газ выделяется в первой пробирке, ка­
кой -  во второй? Написать уравнения соответствующих реакций. Чем объ­
яснить легкое пожелтение выделяющегося газа во второй пробирке в нача­
ле реакции?
Опыт S. Получение ортофосфорной кислоты.
Выполнение работы. Внести в пробирку небольшое количество 
красного фосфора (не больше одного микрошпателя) и прибавить 3-5 ка­
пель концентрированной азотной кислоты (плотность 1,4 г/см3). Пробирку 
слегка подогреть маленьким пламенем до начала выделения газа. После 
чего нагревание прекратить. После охлаждения пробирки провести харак­
терную реакцию на ион Р043' с молибдатом аммония, протекающую по 
уравнению
Н,Р04 + ЩМ-^МоО, + 21HNO, = (NH4bH4[P(Mo20 7)6] + 21NH,N03 + ЮН20. 
Для этого в цилиндрическую пробирку внести 5-6 капель насыщенного 
раствора молибдата аммония, подкисленного азотной кислотой, (молибде­
новой жидкости) и прибавить к нему каплю полученного в опыте раствора. 
Пробирку с раствором нагреть. Выпадение желтого осадка подтверждает 
получение ортофосфорной кислоты. Данная реакция является качествен­
ной реакцией открытия иона Р043'.
Запись данных опыта. Написать:
а) уравнение реакции получение ортофосфорной кислоты, учитывая, 
что при этом выделяется оксид азота (П);
б) уравнение реакции обнаружения иона Р04’_ действием молибдата 
аммония.
Опыт 6. Гидролиз ортофосфатов натрия.
Выполнение работы. В три пробирки внести по 5-6 капель раствора 
нейтрального лакмуса. Одну пробирку оставить как контрольную, во вто­
рую добавить 3-4 кристалла фосфата натрия, в третью -  столько же дигид­
рофосфата натрия. Содержимое второй и третьей пробирок тщательно 
размешать чистыми стеклянными палочками до полного растворения со­
лей. Отметить изменение окраски лакмуса по сравнению с окраской в кон­
трольной пробирке.
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Запись данных опыта. На увеличение концентрации каких ионов 
указывает изменение окраски лакмуса при растворении фосфата натрия и 
дигидрофосфата натрия? Написать уравнение первой ступени гидролиза 
фосфата натрия в молекулярной и ионной форме.
Кислотность раствора NaH2P04 обусловлена тем, что из двух реак­
ций:
1. н2ро 4‘ <-» н++ н ро 42'
2. Н2Р04" + Н20  Н3Р04 + ОН'
первая -  диссоциация Н2Р042 ' -иона -  протекает более интенсивно, чем 
гидролиз этого иона, так как сопровождается образованием более слабого 
электролита НР042' по сравнению с Н3Р04 {Кош. НРО/ '  = 4,5'Ш '2:
= 7,9 10 ' ) .
Опыт 7. Гидроксиды сурьмы (Ш) и висмута (Ш) и их свойства.
Выполнение работы. В две пробирки внести по 3-4 капли раствора 
хлорида сурьмы (Ш), в две другие -  столько же раствора нитрата висмута. 
Во все четыре пробирки прибавить по 3-5 капель 2 н. раствора щелочи до 
выпадения осадков. В одну из пробирок с осадком гидроксида сурьмы до­
бавить несколько капель 2 н. раствора хлороводородной кислоты, в другую 
-  щелочи. Наблюдать растворение осадков в обоих случаях. Проделать 
аналогичные опыты с гидроксидом висмута, заменив хлороводородную 
кислоту азотной. В обоих ли случаях растворился осадок Bi(OH)3?
Запись данных опыта. Отметить наблюдаемые явления во всех 
случаях и сделать вывод о свойствах гидроксидов сурьмы и висмута. На­
писать в молекулярном и ионном виде уравнения реакций получения ука­
занных гидроксидов и их взаимодействия с кислотой и щелочью, учиты­
вая, что в избытке щелочи гидроксид сурьмы образует комплексный анион 
[Sb(OH)ć]3" - гексагидроксостибат (Ш). В какой среде наиболее устойчив 
этот анион? В какой среде устойчив катион Sb3+?
Опыт 8. Гидролиз солей сурьмы (Ш) и висмута (Ш).
Выполнение работы. В две пробирки раздельно внести по 3-5 ка­
пель 0,5 н. растворов хлоридов сурьмы и висмута. К каждому из растворов 
добавить по 5-10 капель воды. Размешать растворы стеклянной палочкой, 
наблюдать их помутнение и дальнейшее выпадение осадков основных со­
лей. (Чтобы осадок выпал быстрее, следует потереть концом палочки о 
стенку пробирки, что ускоряет процесс кристаллизации).
Запись данных опыта. Написать в молекулярном и ионном виде 
уравнения реакций гидролиза хлоридов сурьмы и висмута, протекающих с 
образованием основных солей Sb(OH)2CI и Bi(OH)2Cl, которые, отщепляя
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воду, переходят в хлорид антимонила SbOCI и хлорид висмутила BiOCI. 
Которая из солей гидролизована сильнее? Ответ мотивировать.
Опыт 9. Действие перманганата калия на хлорид сурьмы (Ш) и нитрат висму­
та (Ш).
Выполнение работы. В две пробирки поместить по 2-3 капли пер­
манганата калия и 2 н. раствора хлороводородной кислоты. В одну из про­
бирок добавить 3-5 капель раствора хлорида сурьмы (Ш), в другую -  
столько же раствора нитрата висмута (Ш). Отметить обесцвечивание рас­
твора в первой пробирке. Протекает ли аналогичная реакция во втором 
случае?
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции восстановления 
перманганата калия до хлорида марганца (П) и окисление SbCb до 
H[SbCl6]. Отметить различную восстановительную способность ионов Sb3+
r>-3+и Bi .
Опыт 10. Окисление нитрата висмута (Ш) бромом в щелочной среде.
Выполнение работы. В пробирку внести 1-2 капли раствора соли 
трехвалентного висмута, 3-5 капель 2 н. раствора щелочи и 4-6 капель 
бромной воды. Пробирку нагревать на небольшом пламени спиртовки до 
получения светло-коричневого осадка, в основном состоящего из метавис- 
мутата натрия NaBi03.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции. Как измени­
лась степень окисления висмута в результате реакции? Написать графиче­
скую формулу висмутата натрия. Можно ли применять его в качестве вос­
становителя? В качестве окислителя? Ответ мотивировать.
Опыт 11. Восстановление соли висмута (Ш).
Выполнение работы. В пробирку внести одну каплю раствора хло­
рида олова (П) и 5-6 капель 2 н. раствора щелочи до полного растворения 
выпавшего вначале осадка гидроксида олова (П). К полученному раствору 
добавить одну каплю раствора соли висмута (Ш). Отметить выпадение 
черного осадка металлического висмута.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции, учитывая, что 
олово (IV) в щелочной среде образует комплексный анион [Sn(OH)6] '\  
дающий соль Na3[Sn(OH)6] -  гексагидроксостаннат (IV) натрия. Указать 
окислитель и восстановитель.
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Опыт 12. Окислительные свойства соединений висмута (V).
Выполнение работы. В коническую пробирку внести 1-2 капли рас­
твора сульфата марганца (П), 2-3 капли 2 н. раствора азотной кислоты и 
один микрошпатель порошка висмутата натрия. Отметить появление фио­
летовой окраски, характерной для перманганат -  иона.
Запись данных опыта. Написать уравнение реакции, учитывая, что 
висмутат натрия переходит в нитрат висмута (Ш), а сульфат марганца (П) 
-  в марганцовую кислоту.
«Элементы VIA и VIIA групп и их соединения»
Опыт 1. Получение сероводорода и его горение.
Выполнение работы. Пробирку, на 1/3 наполненную мелкими ку­
сочками сульфида железа (П), закрепить в штативе. Добавить в нее 5-6 ка­
пель хлороводородной кислоты (плотность 1,19 г/см3). Быстро закрыть 
пробирку пробкой с отводной трубкой. Выделяющийся газ зажечь у конца 
отводной трубки. Над пламенем горящего газа подержать смоченную дис­
тиллированной водой синюю лакмусовую бумажку. Объяснить изменение 
ее цвета.
Запись данных опыта. Отметить наблюдаемые явления. Написать 
уравнения реакций: а) получения сероводорода; б) его полного сгорания;
в) взаимодействия с водой газа, полученного при горении сероводорода.
Указать, какая из этих реакций относится к окислительно­
восстановительной.
Опыт 2. Восстановительные свойства сероводорода.
Выполнение работы. В две пробирки внести следующие растворы: 
в первую -  5 капель перманганата калия и 2 капли 2 н. серной кислоты, во 
вторую -  столько же дихромата калия и той же кислоты. В каждую из про­
бирок добавлять по каплям сероводородную воду до изменения окраски 
каждого раствора и его помутнения вследствие выделения серы.
Запись данных опыта. Написать уравнения соответствующих реак­
ций, учитывая, что Мп04‘ -ион переходит в ион Мп2+, а Сг2Оу2' - ион пере­
ходит в ион Сг3+.
Опыт 3. Получение малорастворимых сульфидов.
Выполнение работы. В две пробирки внести раздельно по 3-4 капли 
растворов сульфата марганца и нитрата свинца. В каждый раствор доба­
вить по 2-4 капли сульфида аммония. Наблюдать выпадение осадков суль­
фида марганца и сульфида свинца. К полученным осадкам прибавить по 2-
3 капли 2 н. раствора азотной кислоты. Какой сульфид растворился? Воз­
можно ли его образование в кислой среде?
В две другие пробирки с растворами тех же солей марганца и свинца 
добавить по 3-4 капли сероводородной воды. В каком случае образование 
осадка не наблюдалось? Почему?
Запись данных опыта. Написать в молекулярном и ионном виде 
уравнения реакций получения сульфидов марганца и свинца. Указать их 
цвет. Написать уравнение реакции растворения MnS в кислоте. Пользуясь 
значениями ПРМ„$ и nPPbs, а также правилом произведения растворимости, 
объяснить: а) различные результаты действия H2S и (NH4)2S на соль мар­
ганца; б) образование осадка PbS в обоих случаях. (Образование черного 
осадка PbS может служить реакцией обнаружения иона S2').
Опыт 4. Получение оксида серы (IV) и его растворение в воде.
Выполнение работы. Приготовить пробирку с раствором нейтраль­
ного лакмуса. Другую пробирку наполнить на 1/3 её объема кристаллами 
сульфита натрия, добавить 6-8 капель 4 н. раствора серной кислоты и бы­
стро закрыть пробкой с отводной трубкой. Выделяющийся газ пропустить 
в пробирки с нейтральным лакмусом в течение 2-3 мин. Если выделение 
газа идет недостаточно энергично, пробирку осторожно подогреть. На ка­
кие свойства водного раствора S02 указывает окраска лакмуса?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций получения сер­
нистого газа, его взаимодействия с водой, протекающего с образованием 
гидрата S02*H20 , и схему равновесия в полученном растворе:
S02*H20  — HSOj" + Н+ S032" + 2Н+
Как сместится это равновесие при добавлении щелочи?
Опыт 5. Восстановительные свойства соединений серы (IV).
Выполнение работы. В пробирку, содержащую 5-6 капель раствора 
перманганата калия и 3-4 капли 2 н. раствора хлороводородной кислоты, 
прибавить несколько кристалликов сульфита натрия. Отметить обесцвечи­
вание раствора в связи с переходом иона Мп04' в ион Мп2\  В какое соеди­
нение при этом перешел сульфит натрия? Учитывая, что сульфит бария 
растворим в азотной кислоте, а сульфат бария нерастворим, убедиться в 
переходе иона SOr в ион S04‘", для чего в полученный раствор добавить 
1-2 капли 2 н. азотной кислоты и столько же раствора хлорида бария. Ка­
кое соединение выпало в осадок? Отметить наблюдаемые явления и напи­
сать уравнения всех протекающих реакций.
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Опыт 6. Дегидратирующие свойства серной кислоты.
Выполнение работы. На листочке фильтровальной бумаги с помо­
щью стеклянной палочки сделать надпись 2 н. раствором серной кислоты. 
Бумагу просушить, держа высоко над пламенем спиртовки. Отметить и 
объяснить почернение бумаги. Какое свойство проявляет концентрирован­
ная серная кислота в этом опыте?
Опыт 7. Взаимодействие разбавленной серной кислоты с металлами.
Выполнение работы. В три пробирки внести по 5-8 капель 2 н. рас­
твора серной кислоты и по 2-3 кусочка металлов: в первую -  цинка, во 
вторую -  железа, в третью -  меди. Если реакция идет медленно, слегка по­
догреть пробирки небольшим пламенем спиртовки.
Запись данных опыта. В каком случае реакция не идет? Почему? 
Написать уравнения протекающих реакций. Какой элемент в этих реакци­
ях является окислителем?
Опыт 8. Взаимодействие концентрированной серной кислоты с медью.
Выполнение работы. В пробирку поместить 1-2 кусочка медной 
стружки и прилить 5-10 капель концентрированной серной кислоты (плот­
ность 1,84 г/см3). Пробирку нагреть небольшим пламенем спиртовки. 
Влажную синюю лакмусовую бумажку поднести к выделяющемуся газу. 
Отметить изменение окраски лакмусовой бумажки. По запаху (осторож­
но!) определить, какой газ выделяется.
Содержимое пробирки охладить и растворить, прибавив 8-10 капель 
дистиллированной воды. Перенести пипеткой некоторое количество рас­
твора в чистую пробирку. Отметить окраску раствора. Для какого иона ха­
рактерна эта окраска?
Запись данных опыта. Описать наблюдаемые явления. Ответить на 
поставленные вопросы. Написать уравнение реакции и указать, какой эле­
мент в молекуле серной кислоты является окислителем?
Опыт 9. Взаимодействие концентрированной серной кислоты с цин­
ком.
Выполнение работы. В пробирку поместить немного цинковой пы­
ли и налить 5-10 капель концентрированной серной кислоты (плотность 
1,84 г/см3). Пробирку нагреть небольшим пламенем спиртовки. К выде­
ляющемуся газу над пробиркой поднести фильтровальную бумагу, смо­
ченную раствором ацетата или нитрата свинца. Объяснить появление тем­
ного пятна на этой бумаге.
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Запись данных опыта. Описать наблюдаемые явления. Написать 
уравнения реакций взаимодействия концентрированной серной кислоты с 
цинком с образованием: а) сернистого газа; б) серы; в) сероводорода.
Опыт 10. Различная растворимость сульфита и сульфата бария в ки­
слоте.
Выполнение работы. В двух пробирках получить обменной реакци­
ей сульфит и сульфат бария, для чего взять по 3-4 капли растворов соот­
ветствующих солей. Наблюдать образование осадков в обеих пробирках. 
Сравнить растворимость сульфита и сульфата бария в кислоте, добавив в 
обе пробирки по 1-2 капли 2 н. азотной кислоты. Что наблюдается? Можно 
ли этой реакцией различить ионы S032' и S042'?
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций получения 
сульфата и сульфита бария и растворения последнего в кислоте.
Опыт 11. Неустойчивость тиосульфата натрия в кислой среде.
Выполнение работы. Внести в пробирку 5-6 капель раствора тио­
сульфата натрия Na2S20 3 и 3-4 капли 2 н. серной кислоты.
Запись данных опыта. Отметить выпадение серы. По запаху опре­
делить, какой газ выделился. Привести графическую формулу тиосульфата 
натрия. Написать уравнение реакции взаимодействия тиосульфата натрия с 
серной кислотой. Указать окислитель и восстановитель.
Опыт 12. Восстановительные свойства тиосульфата натрия.
Выполнение работы. В две пробирки внести раздельно по 5-6 ка­
пель бромной и йодной воды. В обе пробирки добавить по несколько ка­
пель тиосульфата натрия до обесцвечивания растворов.
Запись данных опыта. Написать уравнения протекающих реакций, 
учитывая, что бром окисляет тиосульфат до сульфата, при этом в реакции 
участвует вода. (Выделяющаяся сера является продуктом побочной реак­
ции). Иод окисляет тиосульфат до тетратионата Na2S40 6. В какую степень 
окисления переходит при этом бром и йод? Может ли хлорная вода окис­
лить тиосульфат натрия? Ответ мотивировать.
Опыт 13. Растворимость брома и йода в органических растворителях.
Выполнение работы. В две пробирки раздельно внести по 2-3 капли 
бромной и йодной воды. Добавить в каждую пробирку по 5-6 капель како­
го-либо органического растворителя. Растворы перемешать стеклянной 
палочкой. Отметить окраску отстоявшихся слоев в пробирках. (Органиче-
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ский растворитель экстрагирует бром и йод из водного раствора). Какие 
галогены можно обнаружить этим опытом?
Опыт 14. Окислительные свойства галогенов.
Выполнение работы. В три пробирки внести по 3-5 капель хлорной, 
бромной и йодной воды. Добавить к хлорной воде несколько капель серо­
водородной воды до появления мути. К бромной и йодной воде добавить 
порошок магния или алюминия. Перемешать растворы стеклянной палоч­
кой и отметить их обесцвечивание. Написать уравнения всех протекающих 
реакций. Какие свойства во всех случаях проявляют галогены?
Опыт 15. Сравнение окислительных свойств галогенов.
Выполнение работы. В одну пробирку внести 3-5 капель раствора 
бромида натрия, и в две другие -  по 3-5 капель раствора иодида калия. Во 
все три пробирки добавить по 2-3 капли органического растворителя. В 
пробирки с раствором бромида и иодида внести по 3-4 капли хлорной во­
ды, в последнюю пробирку с раствором иодида -  столько же бромной во­
ды. Содержание пробирок перемешать стеклянной палочкой и по окраске 
полученного слоя органического растворителя установить, какой галоген 
выделяется в свободном виде в каждой из пробирок.
Запись данных опыта. Написать уравнения реакций в молекуляр­
ной и ионной форме. В каждом случае указать окислитель и восстанови­
тель. Расположить галогены в ряд по убыванию их окислительной актив­
ности. Объяснить последовательность расположения. Могут ли галогены 
проявлять восстановительные свойства? Ответ обосновать.
Опыт 16. Восстановление дихромата калия галогенидами.
Выполнение работы. В три пробирки внести по 2-4 капли дихрома­
та калия, подкисленного 2 н. серной кислотой (1-2 капли). Добавить по 2-3 
капли в первую пробирку раствора иодида калия, во вторую -  столько же 
какого-либо бромида и в третью -  хлорида натрия. Растворы перемешать 
чистой стеклянной палочкой. В каком случае восстановление дихромата не 
произошло?
Запись данных опыта. Написать уравнения протекающих реакций, 
учитывая, что дихромат калия, восстанавливаясь, переходит в сульфат 
хрома (Ш). Как изменялась при этом степень окисления соответствующих 
галогенов? Что при этом наблюдалось? Как изменяется восстановительная 
способность галогенид-ионов (СГ, Вг', Г)?
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Опыт 17. Характерные реакции на ионы галогенов.
Выполнение работы. Образование осадков AgCI. AgBr и Agi явля­
ется характерной реакцией на ионы галогенов. Получить указанные веще­
ства реакцией обмена. Необходимые растворы соответствующих солей 
брать в количестве 4-5 капель. К полученным осадкам добавить по 2-3 ка­
пли 2 н. раствора азотной кислоты. Наблюдается ли их растворение?
Запись данных опыта. Написать в молекулярной и ионной форме 
уравнения протекающих реакций, отметить цвета полученных осадков и 
результат действия на них азотной кислоты.
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РЕКОМЕНДАЦИИ
ПО САМОПОДГОТОВКЕ К ЭКЗАМЕНУ
1. Основными источниками при подготовке к экзамену являются:
- лекционный материал;
- учебники и учебные пособия по общей и неорганической химии;
- протоколы отчетов по лабораторным работам (УИРС) и методиче­
ские указания к лабораторно-практическим занятиям по общей и не­
органической химии.
2. При подготовке к экзамену обязательно следует обращать особое вни­
мание на вопросы, связанные с биологической ролью биогенных эле­
ментов и применением их соединений в медицине и фармации.
3. Просмотреть протоколы лабораторных работ с целью закрепления в 
памяти основной сущности и содержания эксперимента.
4. Повторить решение типовых задач.
ПЕРЕЧЕНЬ ЗНАНИЙ, УМЕНИЙ И НАВЫКОВ, ПРИОБРЕ­
ТАЕМЫХ СТУДЕНТАМИ ПРИ ИЗУЧЕНИИ КУРСА ОБЩЕЙ и 
НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ
Студенты должны знать:
1. Значение общей и неорганической химии для практической деятель­
ности провизора.
2. Основные закономерности протекания химических реакций (энергети­
ка, направление протекания химических реакций; скорость химиче­
ских реакций; химическое равновесие).
3. Способы выражения концентраций растворов и применения растворов 
различной концентрации в фармации и медицине.
4. Теории кислот и оснований; определение pH растворов; условия выпа­
дения и растворения осадков.
5. Принципы составления и условия протекания реакций с переносом 
электронов.
6. Теорию строения веществ (электронные оболочки атомов, природа 
химической связи и строение химических соединений).
7. Теорию строения комплексных соединений, их биологическую роль и 
применение в фармации и медицине.
8. Химию S-, р- и d- элементов и их соединений, биологическую роль и 
применение в фармации и медицине.
Студенты должны уметь:
1. Самостоятельно работать со справочной и учебной литературой.
2. Работать с химическими реактивами, приборами и пользоваться посу­
дой, соблюдая правила техники безопасности.
3. Рассчитывать энергетические характеристики химических процессов, а 
также равновесные концентрации вещества по известным исходным 
концентрациям и константе равновесия.
4. Рассчитывать количества компонентов растворов заданной концентра­
ции и приготавливать растворы определенной концентрации.
5. Прогнозировать вероятные продукты окислительно-восстановительных 
(ОВ) реакций и проводить количественные расчеты по уравнениям ОВ 
реакций.
6. Прогнозировать свойства атомов химических элементов, строение и 
свойства их соединений, применяемых в фармации.
7. Составлять формулы комплексных соединений (КС), описывать реак­
ции образования и диссоциации КС в растворах, характеризовать хи­
мические основы применения КС в фармации и медицине.
8. Проводить количественные расчеты по превращениям неорганических 
веществ.
9. Использовать свойства химических элементов и их соединений для ре­
шения учебных (в последующих дисциплинах) и профессиональных 
задач применения в фармации и медицине.
10. Проводить простой учебно-исследовательский эксперимент, выполнять 
расчеты, оформлять результаты, формулировать выводы.
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ВОПРОСЫ
ПО ОБЩЕЙ И НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ 
ДЛЯ КУРСОВОГО ЭКЗАМЕНА
Общая химия
1. Поглощение и выделение энергии при химических превращениях. Внут­
ренняя энергия и энтальпия. Тепловой эффект реакции ДН°.
2. Закон Гесса и его применение для расчетов тепловых эффектов реакций 
с использованием стандартных тепловых эффектов образования ве­
ществ.
3. Энтропия как мера неупорядоченности системы. Уравнение Больцмана.
4. Энергия Гиббса как критерий самопроизвольного протекания процесса и 
термодинамическая устойчивость химических соединений.
5. Обратимые и необратимые по направлению химические реакции. Каче­
ственная характеристика состояния химического равновесия и его отли­
чие от кинетически заторможенного состояния системы.
6. Закон химического равновесия (закон действующих масс) и его сущ­
ность.
7. Константа равновесия и ее связь со стандартным изменением энергии 
Г иббса процесса. Определение направления протекания реакции по кон­
станте равновесия в зависимости от соотношения концентрации реаген­
тов.
8. Определение смещения химического равновесия при изменении условий 
на основании принципа Ле-Шателье.
9. Средняя и мгновенная скорость химической реакции. Зависимость ско­
рости химической реакции от концентрации реагирующих веществ.
10. Простые и сложные реакции. Факторы, влияющие на скорость химиче­
ских реакций в гомогенных и гетерогенных системах.
11. Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ. 
Константа скорости реакции.
12. Зависимость скорости химической реакции от температуры. Уравнение 
Аррениуса. Энергия активации химической реакции.
13. Энергия активации каталитической реакции и сущность действия ката­
лизатора. Понятие о ферментативном катализе в биологических систе­
мах.
14. Учение о растворах. Основные определения: раствор, растворитель, 
растворимость. Растворы газообразных, жидких и твердых веществ.
15. Вода как один из наиболее распространенных растворителей в биосфе­
ре и химической технологии. Роль водных растворов в жизнедеятельно­
сти организмов.
16. Процесс растворения как физико-химическое явление. Термодинамика 
процесса растворения.
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17. Растворимость газов в жидкостях и ее зависимость от температуры и 
давления. Законы Генри, Генри-Дальтона. Влияние физико-химических 
свойств газа и растворителя. Зависимость растворимости газа от кон­
центрации электролита в растворе (закон Сеченова).
18. Понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором 
(закон Рауля), повышение температуры кипения и повышение темпера­
туры замерзания (кристаллизации) растворов.
19. Осмос. Осмотическое давление растворов неэлектролитов и электроли­
тов. Закон Вант-Гоффа. Изотонический коэффициент. Гипо-, изо- и ги­
пертонические растворы. Роль осмоса и осмотического давления в био­
логических системах. Плазмолиз, Гемолиз, Тургор.
20. Состояние ионов в водных растворах. Гидратация. Аквакомплексы. 
Растворы слабых электролитов. Применение закона действующих масс 
к ионизации слабых электролитов. Константа ионизации.
21. Закон разбавления Оствальда. Ступенчатый характер ионизации сла­
бых электролитов. Смещение равновесия в растворах слабых электро­
литов.
22. Представления о теории сильных электролитов. Ионная сила раство­
ров, коэффициент активности и активность ионов сильных электроли­
тов в растворах.
23. Равновесие между раствором и осадком малорастворимого электроли­
та. Константа растворимости (произведение растворимости). Условия 
растворения и осаждения осадков.
24. Ионизация воды. Ионное произведение воды. Водородный показатель - 
pH; pH растворов сильных и слабых кислот и оснований.
25. Теории кислот и оснований (Аррениуса, Льюиса, Бренстеда и Лоури). 
Основные понятия: кислота, основание, протолитическая реакция, ки­
слотно-основные пары. Константа кислотности (Ка) и основности (Кв).
26. Процессы ионизации, нейтрализации, гидролиза с точки зрения раз­
личных теорий кислот и оснований.
27. Гидролиз катионов, анионов и совместный гидролиз. .pH растворов 
гидролизующихся солей. Степень и константа гидролиза солей. Сме­
щение равновесия процесса гидролиза.
28. Амфотерные электролиты (амфолиты). Растворение амфотерных гид­
роксидов в сильных кислотах и основаниях.
29. Роль ионных, в том числе кислотно-основных, взаимодействий при ме­
таболизме лекарств, в анализе лекарственных препаратов, при приго­
товлении лекарственных смесей. Химическая несовместимость лекар­
ственных веществ.
30. Электронная теория окислительно-восстановительных реакций. Со­
пряженные пары окислитель-восстановитель. Влияние pH среды на на­
правление реакций окисления-восстановления и характер образующих­
ся продуктов. Роль ОВ процессов в метаболизме. Примеры.
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31. Окислительно-восстановительные свойства элементов и их соединений 
в зависимости от положения элементов в ПСЭ и степени окисления 
элементов в соединениях. ОВ двойственность. Примеры.
32. Окислительно-восстановительные потенциалы полуреакций (электрод­
ные потенциалы). Определение направления протекания ОВ реакций 
по разности стандартных потенциалов. Примеры.
33. Квантовый характер поглощения и излучения энергии атомами 
(Планк). Корпускулярно-волновой дуализм микрочастиц. Уравнение 
де-Бройля. Волновые свойства частиц и принцип неопределенности.
34. Характер движения электронов в атоме. Электронное облако. Волновая 
функция и представление об уравнении Шредингера.
35. Энергетические уровни электрона в атоме. Главное квантовое число. 
Орбитальное квантовое число. Форма S-, р-, d- орбиталей атома. Энер­
гетические подуровни электронов в атомах. Порядок возрастания энер­
гии подуровней.
36. Магнитное квантовое число и пространственная ориентация р- и d- ор­
биталей. Спиновое квантовое число.
37. Принцип Паули. Принцип наименьшей энергии. Правило Гунда. Элек­
тронные формулы и электронно-структурные схемы атомов. Основное, 
возбужденное и ионизированное состояние атомов.
38. Структура периодической системы элементов: периоды, группы, се­
мейства^-, р-, d-, f- классификация элементов (блоки). Длиннопериод­
ный и короткопериодный варианты системы.
39. Периодический характер изменения свойств атомов элементов: радиус, 
энергия ионизации, энергия сродства к электрону, относительная элек­
троотрицательность. Периодический характер изменения свойств про­
стых веществ, оксидов и водородных соединений элементов.
40.Экспериментальные характеристики химических связей: энергия, дли­
на, направленность, полярность. Экспериментальная кривая потенци­
альной энергии молекулы водорода (по Гейтлеру-Лондону).
-41. Метод валентных связей. Двухэлектронная химическая связь на приме­
ре молекулы водорода. Обменный и донорно-акцепторный механизм 
образования связи. Кратность связи. Сигма и пи-связи и их образование 
при перекрывании S-, р-, d-орбиталей.
42. Пространственное строение молекул. Направленность ковалентной 
связи. Длины связей и валентные углы. Гибридизация атомных орбита- 
лей.
43. Полярность ковалентной связи. Применение относительных электроот­
рицательностей атомов для приближенной оценки полярности связи. 
Эффективные заряды атомов в молекулах. Полярные и неполярные мо­
лекулы.
44. Метод молекулярных орбиталей (ММО). Связывающие, разрыхляющие 
ММО. Заполнение МО электронами в молекулах, образованных атома­
ми и ионами 1-го и 2-го периодов ПСЭ. Кратность связи в ММО.
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45. Межмолекулярное взаимодействие и его природа. Энергия межмолеку­
лярного взаимодействия. Ориентационное, индукционное и дисперси­
онное взаимодействие.
46. Водородная связь и ее природа. Разновидности водородных связей. 
Биологическая роль водородной связи.
47. Современное содержание понятия «комплексные соединения». Струк­
тура комплексных соединений.
48. Природа химических связей в комплексных соединениях (метод ва­
лентных связей). Способность атомов различных элементов к образо­
ванию комплексных соединений. Понятие о жестких и мягких кислотах 
и основаниях в комплексных соединениях.
49. Образование и диссоциация комплексных соединений в растворах. 
Константы образования константы устойчивости и константы нестой­
кости.
50. Классификация и номенклатура комплексных соединений. Катионные 
и анионные комплексы. Комплексные кислоты, основания, соли. Кар­
бонилы металлов. Хелатные и макроциклические комплексные соеди­
нения.
51. Биологическая роль комплексных соединений. Метаплоферменты. 
Понятие о строении их активных центров. Применение комплексных 
соединений в медицине и фармации.
Химия элементов
1. Водород. Особенности положения в периодической системе элементов. 
Типичные реакции с простыми и сложными веществами. Ион водорода 
и ион гидроксония. Вода, ее свойства. Аквакомплексы и кристаллогид­
раты. Получение чистой воды.
2. Водород пероксид. Получение, его КО и ОВ характеристика. Окисли­
тельно-восстановительная двойственность. Применение в медицине и 
фармации.
3. Элементы группы 1а (щелочные металлы). Общая характеристика, свой­
ства щелочных металлов. Оксиды и гидроксиды. Пероксиды и надпе- 
роксиды, их свойства.
4. Гидриды щелочных металлов, их свойства. Образование комплексных 
соединений ионами металлов 1а и Па групп. Макроциклические ком­
плексы. Биологическая роль элементов групп 1а и На и применение их 
соединений в медицине и фармации.
5. Элементы группы Па. Общая характеристика, их свойства в сравнении 
со свойствами элементов 1а группы. Бериллий. Амфотерность гидрокси­
да, гидролиз солей. Фторобериллаты.
6. Магний. Магний оксид и гидроксид. Растворимость солей в воде. При­
менение в медицине. Ион магния как комплексообразователь. Хлоро­
филл.
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7. Элементы подгруппы кальция (щелочноземельные металлы). Общая ха­
рактеристика. Физикохимические свойства оксидов, гидроксидов, пе­
роксидов и солей. Сходство ионов кальция и стронция, изоморфное за­
мещение. Жесткость воды, методы устранения жесткости.
8. Химия d-элементов. Общая характеристика: переменные степени окис­
ления, образование комплексных соединений, окраска соединений. Вто­
ричная периодичность в семействах d- элементов. Лантаноидное сжатие.
9. Элементы группы YIb. Общая характеристика. Хром, его химическая ак­
тивность. Соединения хрома (II) и (III), их КО и ОВ характеристика. 
Амфотерность гидроксида хрома (III). Растворимость и гидролиз солей. 
Комплексные соединения хрома (III) и хрома (II).
10. Соединения хрома (YI). Хром (YI) оксид, хромовая и дихромовая ки­
слоты. Хроматы и дихроматы, равновесие в растворах. Окислительные 
свойства хроматов и дихроматов, зависимость от pH среды. Биологиче­
ское значение хрома и молибдена в организмах, применение их соеди­
нений в фармации (фармацевтический анализ).
11. Элементы группы YII в. Общая характеристика. Марганец, его химиче­
ская активность. Свойства оксида и гидроксида марганца (II). Соли мар­
ганца (II), растворимость и гидролиз. Комплексные соединения марган­
ца (II) и марганца (III).
12. Марганца (IY) оксид. Кислотно-основные и окислительно­
восстановительные свойства, влияние pH. Соединения марганца (YI): 
манганаты, их образование, термическая устойчивость, диспропорцио­
нирование в растворах и условия стабилизации. Окислительно­
восстановительные свойства соединений марганца (YI).
13. Соединения марганца (YII) - оксид, марганцовая кислота, пермангана­
ты, КО и ОВ свойства, продукты восстановления при различных значе­
ниях pH растворов. Термическое разложение. Использование сильных 
окислительных свойств калий перманганата в качестве антисептическо­
го средства в медицине и в фармацевтическом анализе.
14. Элементы группы YIIIb. Общая характеристика группы. Железо. Хи­
мическая активность. Оксиды, гидроксиды и соли железа (И) и (III). Рас­
творимость, устойчивость, гидролиз, окислительно-восстановительные 
свойства.
15. Комплексные соединения железа, их получение с различными лиганда­
ми. Макроциклические комплексы: гемоглобин и железосодержащие 
ферменты. Ферраты, получение и окислительные свойства. Применение 
железа и железосодержащих препаратов в медицине и фармации.
16. Кобальт и никель. Химическая активность. Важнейшие соединения ко­
бальта (II), кобальта (III) и никеля (II). КО и ОВ свойства. Образование 
комплексных соединений. Реакция Чугаева. Кобальт и никель как мик­
роэлементы. (Кофермент-В|2).
17. Элементы группы IB. Общая характеристика группы. Физические и 
химические свойства простых веществ. Комплексные соединения меди
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(I) и (II). Химические основы применения соединений меди в медици­
не.
18. Соединения меди (I) и (II), их КО и ОВ характеристика, способность к 
комплексообразованию. Комплексные соединения меди (II) с аммиа­
ком, аминокислотами, многоатомными спиртами.
19. Серебро, химическая активность. Важнейшие соединения серебра (I), 
их свойства. Растворимые и нерастворимые соли, их получение, свой­
ства. Способность к комплексообразованию.
20. Комплексные соединения серебра с различными лигандами (с аммиа­
ком, галогенидами, тиосульфат-ионами), их получение. Химические 
основы применения соединений серебра в качестве лечебных препара­
тов и в фармацевтическом анализе.
21. Золото. Соединения золота (I) и золота (III), их КО и ОВ характеристи­
ки, способность к комплексообразованию. Применение в медицине и 
фармации.
22. Элементы группы II В. Общая характеристика. Цинк, химическая ак­
тивность. Амфотерность гидроксида. Соли, их растворимость, гидро­
лиз. Комплексные соединения цинка. Цинкосодержашие ферменты.
23. Ртуть. Общая характеристика, пониженная химическая активность про­
стого вещества, ковалентность образуемых связей с мягкими лиганда­
ми, образование связи между атомами ртути. Окисление ртути серой и 
азотной кислотой. Соединения ртути (I). Химические основы примене­
ния соединений ртути в медицине и фармации.
24. Соединения ртути (I) и (II), их КО и ОВ характеристика, способность 
ртути (I) и ртути (II) к комплексообразованию. Химизм токсичного 
действия соединений кадмия и ртути.
25. Элементы группы IIIА, общая характеристика. Электронная дефицит­
ность и ее влияние на свойства элементов и их соединений. Бор, его ха­
рактеристика. Соединения бора с водородом, особенности стереохимии 
и природы связи. Бориды.
26. Галиды бора, гидролиз и комплексообразование. Борный ангидрид и 
борная кислота. Бораты. Полимерные борат-ионы. Натрий тетраборат. 
Эфиры борной кислоты. Биологическая роль бора. Антисептические 
свойства борной кислоты и буры.
27. Алюминий. Общая характеристика. Амфотерность гидроксида. Алю­
минаты. Комплексные соединения. Соли, их свойства. Галиды. Алю­
миний гидрид и аланаты. Квасцы.Физико-химические основы приме­
нения алюминия в медицине и фармации.
28. Элементы группы IVa. Общая характеристика. Углерод. Валентные со­
стояния и аллотропические модификация углерода. Активированный 
уголь. Карбиды. Гидролиз карбидов. Биологическая роль углерода. 
Химические основы использования неорганических соединений угле­
рода в медицине и фармации.
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29. Соединения углерода (IV): оксид, стереохимия и природа связи; равно­
весие в водном растворе. Угольная кислота, карбонаты и гидрокарбо­
наты, гидролиз и термическое разложение.
30. Соединения углерода с галогенами и серой. Углерод (IV)- хлорид, уг­
лерод (IV)- оксидихлорид (фосген), фреоны, сероуглерод и тиокарбона- 
ты. Цианаты и тиоцианаты. Физико-химические свойства, применение.
31. Кремний. Общая характеристика. Силициды. Соединения с водородом. 
Окисление и гидролиз. Тетрафторид и тетрахлорид кремния, гидролиз. 
Г ексафторосиликаты.
32. Кислородные соединения кремния. Кремний (IV) оксид. Силикагель. 
Кремниевая кислота. Силикаты. Растворимость и гидролиз. Кремний- 
органические соединения. Силиконы и силоксаны. Использование в 
медицине соединений кремния.
33. Элементы подгруппы германия. Общая характеристика. Соединения с 
галогенами (ЭГ2 , ЭГ4). Оксиды ЭО и Э02, их свойства. Оксид свинца 
(IV) как сильный окислитель.
34. Химия олова и свинца. Амфотерность гидроксидов. Соли олова и 
свинца. Окислительно-восстановительные реакции в растворах. Хи­
мизм токсического действия соединений свинца. Применение в меди­
цине свинецсодержащих препаратов (свинца (II) ацетат, свинца (II) ок­
сид).
35. Элементы группы YA. Общая характеристика. Азот, фосфор, мышьяк 
в организме, их биологическая роль. Азот. Многообразие соединений с 
различными степенями окисления азота. Причина малой химической 
активности диазота. Нитриды и амиды, их гидролиз.
36. Аммиак, КО и ОВ характеристика, реакции замещения. Аммиакаты. 
Ион аммония и его соли, кислотные свойства, термическое разложение. 
Гидразин и гидроксиламин, КО и ОВ характеристика. Азотистоводо­
родная кислота и азиды. Применение аммиака в медицине и фармации.
37. Соединения азота с положительными степенями окисления. Оксиды. 
Способы получения, КО и ОВ свойства. Азотистая кислота и нитри­
ты.КО и ОВ свойства. Азотная кислота и нитраты. КО и ОВ характери­
стика. «Царская водка». Применение оксида азота (1), нитрита натрия в 
медицине и фармации.
38. Фосфор. Общая характеристика. Простые вещества и их химическая
активность. Фосфиды. Фосфин. Сравнение с соответствующими со­
единениями азота. Галиды, их гидролиз. Оксиды фосфора.
39. Фосфорноватистая и фосфористые кислоты, строение молекул, КО и 
ОВ свойства. Ортофосфорная кислота и ее соли. Производные фос­
форной кислоты в живых организмах. Дифосфорная кислота. Мета- 
фосфорные кислоты. Производная фосфорной кислоты в живых орга­
низмах.
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40. Элементы подгруппы мышьяка. Общая характеристика. Соединения с 
отрицательными степенями окисления. Гидриды. Определение мышь­
яка по методу Марша.
41. Оксиды и галиды мышьяка, их реакции с водой. Мышьяксодержащие 
кислоты. Арсенаты и арсениты. Окислительно-восстановительные 
свойства соединений мышьяка. Применение оксидов и солей мышьяка 
в медицине и фармации.
42. Соли катионов сурьмы (III) и висмута (III), их гидролиз. Сурьмяная 
кислота и ее соли. Висмутаты. Неустойчивость соединений висмута 
(Y). Применение соединений сурьмы и висмута в медицине и фарма­
ции.
43. Кислород, озон; строение молекул. Сравнительная химическая актив­
ность. Озониды. Реакция озона с растворами иодидов. Химические 
основы применения озона и дикислорода, а также соединений кисло­
рода в медицине и фармации.
44. Элементы группы YIA. Общая характеристика. Сера, ее аллотропия и 
физикохимические свойства. Способность к образованию полиатом- 
ных молекул. Сероводород и сульфиды. Их кислотные и восстанови­
тельные свойства. Биологическая роль серы. Применение серы и ее 
соединений в медицине и фармации.
45. Соединения серы (IY): оксид, хлорид. Оксодихлорид, сернистая ки­
слота, сульфиты и водородсульфиты. Их КО и ОВ свойства. Взаимо­
действие сульфитов с серой с образованием тиосульфатов. Свойства 
тиосульфатов: реакция с кислотами, окислителями (в том числе с ди- 
динодом), катионами - комплексообразователями. Политионаты, 
строение и свойства.
46. Соединения серы (YI): оксид, гексафторид, диоксидихлорид, серная 
кислота и сульфаты; КО и ОВ свойства. Олеум. Дисерная (пиросер- 
ная) кислота. Пероксомоно- и пероксодисерная кислота и соли. Окис­
лительные свойства пероксосульфатов.
47. Селен и теллур. .Общая характеристика. КО и ОВ свойства водород? 
ных соединении и их солей. Оксиды и кислоты, их КО и ОВ свойства 
(в сравнении с подобными соединениями серы). Биологическая роль 
селена.
48. Элементы группы YIIA (галогены). Общая характеристика. Особые 
свойства фтора. Простые вещества, их химическая активность. Со­
единения галогенов с водородом. Кислотно-основные и окислительно­
восстановительные свойства. Ионы галогенов как лиганды в ком­
плексных соединениях.
49. Галогены в положительных степенях окисления. Соединения с кисло­
родом и друг с другом. Реакция галогенов с водой и водными раство­
рами щелочей. Кислородные кислоты хлора и их соли.
50. Изменение кислотных и окислительных свойств кислородных кислот 
галогенов и их солей в зависимости от степени окисления галогена.
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Хлорная известь. Хлораты, броматы, йодаты. Биологическая роль 
фтора, хлора, брома, иода и их соединений в медицине и в фармации.
51. Учение В.И. Вернадского о биосфере и биохимии. Понятие о биоген­
ных элементах. Макро- и микроэлементы окружающей среды и в ор­
ганизме человека. Человек и биосфера. Связь эндемических заболева­
ний с особенностями биохимических провинций. Химизация и вопро­
сы экологии.
SI
ПЕРЕЧЕНЬ ПРАКТИЧЕСКИХ НАВЫКОВ 
ПО ОБЩЕЙ И НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ 
ДЛЯ КУРСОВОГО ЭКЗАМЕНА
1. Приготовление раствора с заданной массовой долей растворенного ве­
щества.
2. Определение pH среды при помощи индикаторов в растворе следующих 
солей: NH4CI, NH4NO3, CH3COONH4, Na3P04, NaH2P04, SbCl3, Bi(N03)3, 
Na2C 03, NaHC03, Na2B40 7, AIC13, ZnCI2, FeS04, FeClj, Cr2(S04)3.
Составление уравнений протолитических реакций гидролиза солей (в 
молекулярной и ионной форме).
3. Подбор реактивов и химической посуды для проведения реакций полу­
чения следующих комплексных соединений:
•  [C u(N H 3)4]S04;
•  К3[А1(ОН)6]; К[А1(ОН)4]
• Na2[Zn(OH)4]
• [Zn(NH3)4]S04
• [Cd(NH3)4]S04
• [Ni(NH3)6]Cl2
• [Со(ЫНз)6]С13
• K3[Cr(OH)6]
• [Cu(NH3)4](OH)2
Составление уравнений реакции получения комплексных соединений, их 
название, и запись выражения константы нестойкости и устойчиво­
сти.
4. Подбор реактивов и химической посуды для проведения окислительно­
восстановительных реакций, характеризующих:
• восстановительные свойства тиосульфата натрия;
• восстановительные и окислительные свойства нитритов;
• окислительные свойства азотной кислоты;
• восстановительные свойства соединений сурьмы (Ш) и висмута (Ш);
• окислительные свойства соли висмута (Ш);
• восстановительные свойства олова (П);
• окислительные свойства диоксида свинца;
• восстановительные свойства соединений железа (П);
• окислительные свойства соединений железа (Ш);
• окислительные свойства соединений марганца (VII);
• окислительные свойства хроматов.
Составление уравнений ОВР и расставление коэффициентов ионно­
электронным методом.
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